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PROLOCO 



En el prefacio de la primera edicion, los autores indicaban que su 
proposito al escribir un texto de fisicoqmmica, era poner en manos de pro- 
fesores y alumnos un libro moderno que abarcara los principios fundamen- 
tales de la materia, con amplitud, consistencia, solidez y claridad. 

Para lograr en todo momento ese fin, cuando el conocimiento se amplfa 
råpidamente, ha sido necesario introducir cambios en el desarrollo de loa 
temas y en el orden de presentacion de la obra. Concretamente dichos cam- 
bios tuvieron por objeto lograr: (1) un tratado mås riguroso, extenso y 
logico de la termodinåmica; (2) un estudio mås completo de la estructura 
atomica y molecular basado en la mecånica cuåntica; y 3) la introduccion 
de las ideas båsicas de la mecånica estadfstica. El grado en que fueron al- 
canzados estos fines puede juzgarse por el contenido y por los temas de 
cada capftulo. Fue necesario reagrupar y ampliar el material expuesto con 
anterioridad y preparar capftulos nuevos sobre estructura atomica, natu- 
raleza del enlace qufmico, qufmica nuclear, y mecånica estadfstica. Al 
mismo tiempo se aumento el numero de problemas de 634 a 800, y los 
nuevos despiertan aiin mayor interés y son mås utiles que los anteriores. 

El libro se planeo originalmente para impartirlo en un curso anual com- 
pleto de fisicoqmmica. Sin embargo, con una seleccion juiciosa de su con- 
tenido, puede adaptarse a un curso semestral. Lo que debe exponerse u 
omitirse depende principalmente de las circunstancias y necesidades y debe 
dejarse a discrecion y decision de cada profesor. 
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INTRODUCCION 



Se llama fisicoquimica a la parte. de la qufmica que estudia las propie- 
dades ffsicas y estructura de la materia' las leycs de la interaccion qufmica 
y las teorias que las gobiernan. La fisicoquimica recaba primero todos los 
datos necesarios para la definicion de las propiedades de los gases, lfquidos, 
solidos, soluciones, y dispersiones coloidaies, a fin de sistematizarlos en 
leyes y darles un fundamento teorico. Luego se establecen las relaciones 
de energfa en las transformaciones ffsicas y qufmicas y se trata de predecir 
en que magnitud y con qué velocidad se producen. determinåndose cuanti- 
tativamente los factores reguladores. En este sentido deben tomarse en 
cuenta no solo las variables comunes de la temperatura, presion y concen- 
tracion, sino ademås los efectos de la interaccion estrecha de la materia 
con la electricidad y la luz. Finalmente se debe examinar la materia misma 
en cuanto a su naturaleza y estructura, si queremos lograr un entendi- 
miento båsico de la conducta fisicoquimica de las propiedades de los cons- 
tituyentes fundamentales de la materia. 

Para realizar este proposito la fisicoquimica se apoya ampliamente en 
la expcrimcntacion, cuyos métodos y técnicas desempenan un papel tan 
importante como las leyrs y métodos ffsicos y matemåticos. De hecho, pode- 
mos considerar a esta ciencia que nos ocupa como un campo en donde 
la fisica y las matematicas se aplican ampliamente al cstudio y resolucion 
de los problemas qmmicos de interés fundamental. En poscsion de los datos 
necesarios. la fisicoquimica procede a correlacionarlos con fines teoricos 
en virtuel de dos modos generales de ataque, que son el termodinamico y el 
cinétiro. En el primero se usan las leyes fundamentales c!c hi terinodinaniira 
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para sacar conclusiones basadas en las relaciones de energfa que ligan las 
etapas iniciales y finales de un proceso. Evitando las etapas intermedias de 
los procésos, la termodinåmica nos permite obtener muchas deducciones vå- 
lidas sin conocer los detalles fntimos de aquéllas. En consecuencia, este 
enfoque del problema vale para decirnos qué puede suceder, pero por su 
naturaleza es incapaz de darnos informacion de como y con cuånta rapidez 
se producirå un cambio. El enfoque cinético exige para su operacion una 
descripcion fntima y detallada de los procesos, y a partir del mecanismo 
postulado, es factible deducir la ley del proceso total y de sus diferentes 
etapas. Es obvio que el enfoque cinético del problema, es de un caråcter 
mis explicativo, pero tanibien mås complicado y dificil de aplicar. Ambos 
procedimientos de abordar el problema, aparecen a lo largo de la obra. 
En los ejemplos presentados, el estudiante podrå diferenciarlos con mayor 
claridad y apreciar su potencialidad y utilidad. 

Los fundamentos de la fisicoqufmica pertenecen a ambos campos: al 
de la ffsica y al de la quimica. Al principio estas ramas de la ciencia se 
desarrollaron con cierta independencia, pero en el siglo pasado se encontro 
que los descubrimientos hechos en la ffsica tenfan importante confirmacion 
y aplicacion en la quimica, y de aqui surgio la necesidad de establecer 
un campo que tratase de la aplicacion de las leyes ffsicas a los fenomenos 
qumiicos. Fue esta necesidad la que impulso a W. Ostwald, van't Hoff y 
Arrhenius a organizar y sistematizar los temas que hoy comprende la fisico- 
qufmica y a fundarel Zeitschrijt fur physikalische Chemie, en el ano 1881; 
y hoy podemos considerar que esta revista inauguro la fisicoqufmica como 
rama de la ciencia quimica. 

Con el estimulo de dicha publicacion y nutrida por las contribuciones 
de los autores mencionados, la fisicoqufmica crecio råpidamente. Este pro- 
greso fue estimulado por los avances de la quimica y la serie de hallazgos 
importantes en el campo de la ffsica, que comenzaron con el descubri- 
miento del electron, e incluyen el de los rayos X, la radiactividad, el esta- 
hlecimiento de la teorfa cuåntica y el de los fenomenos subatomicos. Gracias 
a estas contribuciones, adquirio una position de importancia y utilidad, no 
solo para la quimica sino también para otras ciencias. 

Por la relation que ticne con l° s principios y teorfas de la quimica, el 
estndinnte o profesional de esta ciencia debe familiarizarse con la fisico- 
qiifmica a fin de entender su propio tema; y lo mismo cabe decir del inge- 
niero qufmico. La diferencia principal entre un qufmico y un ingeniero 
quimico es que el primero realiza sus reacciones y operaciones cn pe- 
que& magnitud, en cambio el ingeniero las efectua en escala comercial. 
Para transferir una operacion del laboratorio a una planta, el ingeniero 
quimico debe poseer la habilidad de aplicar los principios de ingenierfa y 
economia, pero al mismo tiempo debe entender también la naturaleza qui- 
miea de los procesos con los que esta tratando; y para eso neecsita la fisico- 
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qufmica. De hecho: el ingeniero quimico ha sido descrito romo un fisicoquf- 
mico practico; y desde este punto de vista, muchos aspectos de la ingenieria 
quimica sc encuentran en el dominio dc la fisicoqufmica y pueden tratarse 
en funcion de sus leyes familiares. Por otra parte, cualquier intento para 
considerar a la ingenieria quimica como una simple tarea empirica, le rcsta 
los atributos de una ciencia v la transforma cn un arte. 

Cuanto se ha dicho de la importancia de la fisicoqufmica para el qui- 
mico e ingeniero quimico es vålido tamhién para el metalurgico e ingeniero 
metalurgico; estos Ultimos realizan iguales funcioncs que los primeros, aun- 
que su atencion estå confinada principalmente a los metales. Vista asf, 
se aprecia claramente la position predominante de la fisicoqufmica y se 
explican las valiosas contribuciones hechas a estos campos por la aplicacion 
de sus principios. 

Finalmente, pueden también aplicarse a la ffsica, a la geologfa, y a las 
diversas ramas de las ciencias biologicas. Para apreciar la magnitud de su 
utilidad, basta comparar un libro de qufmica, fisica, geologia o bioquimica 
con otro de fisicoquimica. Entonces se comprcnderå por qué la fisicoquf- 
mica se incluye tan a menudo entre tales disciplinas y por qué piiede apli- 
carse con buenos resultados a dichas ciencias. 
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GASES Y LIQUIDOS 



Los estados de agregacion de la materia son tres: el solido, cl liquido 
y el gaseoso. El solido puede definirse como aquél en que los cuerpos po- 
seen volumen definido y formå propia a cierta temperatura y presion. Pero: 
ademås, para clasificar a un cuerpo solido como tal, debe ser cristalino, es 
decir, los åtomos, moléculas o iones que lo constituyen han de hallarse 
agrupados en una configuracion geométrica caracteristica de la sustancia 
en cuestion. Por otra parte, un liquido posee nn volumen definido pero no 
formå propia, mientras que nn gas carece de ambas. Los Kquidos y gases 
se denominan fluidos. Un liquido, en la medida que llene un recipiente 
adoptarå la formå de éste, pero retendrå su volumen, mientras que nn gas 
llenarå siempre totalmente cualquier vasija en que se le confine. 

No siempre las distinciones entre los tres estados de la materia son tan 
claros como las definiciones anteriores podnan hacernos suponer. Por ejem- 
plo, un liquido en su punto critico es indiferenciable de su vapor. De 
nuevo, las sustancias como el asfalto o el vidrio, aunque exhiben muchas 
propiedades dc los solidos, bajo ciertas condiciones de temperatura se ha- 
cen plåsticas y presentan caracteristicas que no son propias de los solidos 
puros. Por esa razon se considera que dichas sustancias son liquidos sobren- 
friados con una viscosidad muy elevada. 

El estado particular de agregacion de una sustancia esta determinado 
por la temperatura y presion bajo la cual existe. Sin embargo, dentro de cier- 
tos limites de temperatura y presion una sustancia puedc encontrarse 
en mås de un estado a la vez, a incluso en todos ellos cuando las condicio- 
nes son muy especialcs. Asi, a i.57 mm de Hg de presion y a 0.010°C. 
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coexisten el hielo. el agua y el vapor en formå estable. Este topico de la 
existencia simultanea de los estados se tratarå mås ampliamente en dife- 
rentes lugares de este libro. 

GASES IDEALES Y REALES 

Por motivos de discusion, conviene clasificarlos en dos tipos: a) gases 
ideales, y b) påses no ideales o reales. El gas ideal obedece ciertas leyes que 
se describirin a continuacion, mientras que los reales las cumplen solo a 
bajas presiones. En los gases ideales, el volumen ocupado por las propias 
moléculas es insignificante en comparacion con el volumen total, y esto es 
vålldo para todas las presiones y temperaturas; ademås, la atraccion inter- 
molecular es mfima bajo cualquier condicion. Para los gases reales, ambos 
factores son apreciables y la magnitud de ellos depende de la naturaleza, 
temperatura y presion gaseosa. Resulta claro que un gas ideal es hipotético, 
ya que cualquier gas debe contener moléculas que ocupan un volumen 
definido y ejercen atracciones entre si. Sin embargo, con frecuencia la 
influencia de estos factores es insignificante y el gas puede considerarse 
ideal, Veremos después que estas ultimas condiciones se obtendrån a pre- 
siones bajas y a temperaturas relativamente elevadas, condiciones bajo las 
cuales el espacio "libre" dentro del gas es grande y pequena la fuerza de 
atraccion entre las moléculas. 

GENER ALIZACIONES DE LA CONDUCTA DE UN GAS IDEAL 

Por el estudio de los gases se han llegado a establecer sus leyes o ge- 
neralizacianes que constituyen el punto de partida de la conducta gaseosa 
en cualquier discusion. Estas son: a) la ley de Boyle, b) la ley de Charles o 
Gay Lussnc, c) la ley de las presiones parciales de Dalton yd) la ley 
de difusion de Graham. Otra generalizacion la constituye el principio de 
Avogadro, que se estudiarå mis adelante. 

LEY DE BOYLE 

En 1662, Robert Boyle senalo que el volumen de un gas a temperatura 
constante disminuia cuando se aumentaba la presion a que estaba some- 
tido y que de acuerdo con los limites de su exactitud experimental, el 

volumen de cualquier cantidad definida de gas a temperatura constante 
varinbn inversamente a la presiån ejercida sobre él. A esta importante ge- 
neralizacion se le conoce como ley de Boyle. Si se expresa matemåticamente, 
establece que a temperatura constante \ a 1, P, o que 
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dondc V es el rolumen y P la presion del gas, rnientras que K x es un factor 
de proporcionalidad cuyo valor depende dc la temperatura, el peso del 
gas, su naturaleza, y las unidades en que se exprese, P y V. 




r=!000°K 
7" = 800° K 
T = 600° K 
7"=400°K 
r = 200°K 
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Figura 1-1. Gråfica isotérmica P'V de acucrdo con la ley dc Boyle (pira ] 

mol de gas). 



La ecuacion anterior conduce a la siguiente: 

PV - K x 



(1) 



de la cual se deduce que, si en cierto estado la presion y el volumen del 
gas son P x y Fj, rnientras que en otro son P } y F 2 , se cumple a tempe- 
ratura constante: 

PJ?l = K-y = P,V-, 

li = L 2 

p,. V } 



(2) 



La figura 1-1 nos muestra la representacion gråfica de la ecuacion (1) 
que es la de una familia de hipérbolas donde cada una corresponde a un 
valor difercnte de Ki y como para cada peso de gas dado K 1 es funcion 
unicamente de la temperatura, cada cura es una lfnea isoterma, y a las 
situadas mås arriba corresponden valores mayores de temperatura. 



LEY DE CHARLES O GAY-LUSSAC 

Charles en li 87 observo que el hidrogeno, aire, dioxido de carbono y 
oxige.no se cxpandian en igual proporcion al calentarlos desde Q° a 80°C, 
manteniendo la presion constante. Sin embargo, fue Gay-Lussac el primero 
que, en 1802. encontro que todos los gases aumentaban igual rolumen por 
cada grado de elevacion de tempe.ra.Uira, y que el incrcmento era aproxi- 
madajriente Vns el volumen del gas a 0°C, o con mayor preeision, H>73.is. 
Si designamos por V„ el volumen del gas a 0"C y por V su volumen a 
t"G, enlonees podremos escriblr de. acuerdo con Gay-Lussac: 
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V * V ° + 27335 Va 



273.15 + i 
273.15 



73.1 5^ 

) 



(3) 



Ahora podemos definir una nuera escala de temperatura tal que para una 
t dada corresponda otra establecida por la relation T — 273.15 S- t, y 
0 C C por T a — 273.15. con lo cual la ecuacion (3) toma una formå mas 

simple 

V_ _ T 
V~ 0 ~f~ 
V, _ T 2 



en general 



(4) 



Esta nueva escala de temperatura, de Kelvin o absoluta: es dc impor- 
tancia fundamental en toda la ciencia. Eri funcion de ella la ecuacion (4) 
nos dice que el volumen de una cantidad dejinida de gas a presion cons- 
tantc es dircctamente proporcional a la temperatura absoluta, es dfcir 



V = K,T 



(5) 



donde K-> es un factor de proporcionalidad deti-rminado por la presion, la 
naturaleza del gas y las unidades de V. La conclusion anterior y la ecua- 
cion (5 ) son expresiones de la Lcy de Charles o de Gay-Lussac. 

Como para una cantidad dada de gas. K 2 tendni difercntes valores a 
distintas presiones, obtendremob- una serie de lincas rectas para cada pre- 
sion constante v cada una de eilas es una isobara VTriiicåndose que su 
pendientc es lanto inayor cuanto menor es la presion. 
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La ecuacion (5) sugiere también quc si enfriamos un gas a 0 C K 
( — 273 C C) su volumen se reduciria a cero. Sin embargo, nunca acontece 
ese fenomeno poique, ordinariamente, mucho antes de que se alcance 0°K 
el gas se Iicua o solidifica. 

Dc nuevo se demostrarå después que bajo condiciones tan drasticas no 
puede considerarse que la ecuacion misina tenga validez. 

LEY COMBIXAD.4 DE LOS GASES 

Las dos leyes discutidas dan separadamente la variacion del volumen 
de un gas con la presion y temperatura. Si queremos obtener el cambio 
simultaneo, procedei-emos asi : consideremos una cantidad de gas a P 1} V T 
y Ti y supongamos que se desea obtener el volumen del gas V 2 a P z y T 2 - 
Primero comprimimos (o expandirnos) el gas desde P x a P 2 a temperatura 
constante T x . El volumen resultante V x sera entonces de acuerdo a la ley 
de Boyle 

Fx = Pi 

Vi P, 

Si ahora el gas a V x , P-i y T± es calentado a presion constante P, desde 
7\ a 1\, el estado final a P 2 y T-, tendrå un volumen F 2 dado por la ley de 
Charles: esto es, 

v = X£i 

Ti 

Si siistituinujs en esta relacion el valor de V x obtenido en la ecuacion (6), 
V s se transforma en 

y ... YÆl - PlVlTi 
2 ~ T, ~ P.Ti 

y al reagrupar términos vemos que 

PiVi _ P 2 T'.. 

— — constante — K (i) 

r, t, 

es dccir. la relacion PV/T para. cualquier estado gaseoso es una constante. 
lin consecuenria, podernes descartar los subindices y escribir para cualquier 
uas quc obrdece las leyes de Boyle y Charles 

PI' - KT (8) 
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La ecuacion (8) es conocida como la ley combinada de los gases, que 
nos da la relacion entre la presion, el volumen y la temperatura de cual- 
quier gas tan prente como sea evaluada la constante K. Es facil demostrar 
que las leyes de Boyle y Charles son simplemente casos especiales de la 
ecuacion (8). De nuevo, cuando P es constante, aqudla ecuacion se hace 

K 

V — — T = K-.T 
P 

que es la 'ley de Charles 

LA CONSTANTE DE LOS GASES 

El valor numérico de la constante K en la ecuacion (8j estå determi- 
nado por el numero de moles' del gas problema y las unidades elegidas 
para medir P y V; pero es totalmente independiente de la naturaleza del 
gas. La ecuacion (8) nos ensena que, para una presion y una temperatura 
dadas, un incremento en la cantidad de gas aumenta el volumen y por 
lo tanto también la magnitud de K. En otras palabras, K es direcramente 
proporcional al numero de moles del gas. Por conveniencia esta constan- 
te puede reemplazarse por la expresion K = nR, donde n es el numero de 
moles del gas que ocupa un volumen V a una presion P y temperatura T. 
mientras que R es la constante del gas por mol, que es universal para todos 
los cases, y finalmente la ecuacion (8) adquiere la formå 

PV = nRT (9) 

La ecuacion (9) es la de los gases ideales, una de las mås importantes 
relaciones en ffsico-qiiirnica ya que establece nna relacion directa entre el 
volumen, temperatura, presion y el numero de moles de un gas, y permite 
toda clase de cålculos cuando se conoce el valor de R. Este puede hallarse 
por el hecho de que 1 mol de cualqider gas ideal cn condiciones estdndar. 
es decir 0°C y 1 atrnosfersde presion, ocupa un volumen de 22.113 litros. Si 
expresamos entonces el volumen en litros y la pn'sion en atmåsjeras, se de- 
duce de la ecuacion (9) que R vale 

PV 1 X 22.413 

R = —— = - -- = 0.138205 litros-atm grado-' mol- 1 

ni 1 X £/3.io 

Este valor de 7? puede usarse unicamente cuando el volumen e expresa en 
litros y la presion en atmosferas, mas para otras combinarioiles de unida- 
des R tendrå otros valores. Asf, cuando !a presion se da en atmosferas y el 
volumen cn centimetros cubicos se con\ierte en: 

1 Un mol vs l.i mas;i de una sustancia rxprcsgda cn gr.-mos nuinéricamcnl« 
Lgiial a su peso molerular. 
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1 X 22,413 

R — = 82.05 cc-atm grado" 1 mol- 1 

1 X 273.15 

Como la presion. es una fuerza pos unidad de årea y el volumen es el 
producto de un årca por longitud, se sigue que las unidades de PV/nT son 

fuerza , ... 

X arca X longitud 

PV _ _ årea _ fuerza X longitud _ 

nT moles X grades moles X grados 

= trabajo grado-' mol~ l 

En consecuencia R puede exprcsarse en un conjunto de unidades que re- 
presentan trabajo o energia. Aunque en los cålculos de gases hechos en el 
sistema métrico. las unidades anteriores son las de mayor utilidad, en otras 
ocasiones hay necesidad de emplear otras unidades de R que usualmente 
son ergios. julios y calorias. 

Para ob tener R en ergios la presion dche expresarse en dinas por cen- 
tfmetro cuadrado y el volumen en centimetros ciihicos. Para el volumen 
en condiciones tipo tenemos V — 22,413 cc. De nuevo, una presion, at- 
niosférica de 1 atm es la de una columna de mercurio de 76 cm de altura 
v 1 cm 2 de seccion transversal a 0°C. El volumen total de dicha columna 
es i 6 cc. y su masa 76 X 13.595, donde la ultima cantidad es la densi- 
dad del mercurio a 0°C. La presion en dinas por centimetro cuadrado sera 
entonces esta masa multiplicada por la aceleracion de la gravedad, 980.66 cm 
seg~ 2 . Al colocar estos valores de V y P en la expresion de R, hallamos que 

:;76 x 13.595 X 980.66) (22,413) 

R = ■ 0.314- X 

1 x 273.15 

X 10 7 ergios grados-' mol" 1 

Mås aun, como 1 julio = 10' ergios, y una caloria = 4.184 julios, obtene- 
rnos tamhién 

R ~ 8.314 julios grados -1 mol -1 

__ 8.314 _ ^ ggy g ra( J 0 _' m0 [~l 

4.184 

Dcbe quedar bien i tablecido que aunque R pueda expresarse en dife- 
rentes unidades, para cålculos picsion-voiumcn de los gases, R debe tomarse 
s'wmpre en las ruisnias unidades qui: las elegidas para cl volumen y la pre- 
sion. Para facilitar operaciones la tabla 1-1 nos da un resumen de los valores 
rle R en distintas urudades. 
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Tabla. 1-1. Valores de R en diferentes unidades 





Volu- 


Tempe- 




Presion 


men 


ratura 


n 


Atmosferas 


Litros 


K. 


mol-g 


Atmosferas 


cc 


"K 


mol-g 


Dinas/cm 2 


CC 


°K 


mol-g 


mm Hg 


CC 


[ K 


mol-g 


R en julios 




! K 


mol-g 


R en calorias 




C K 


mol-ff 



R 



0.08205 atm-litro (°K) _I (mol-g)- 1 
82.05 atm-cc ( c K)-i (mol-g)- 1 
8.311 x 10 — !°K)-i (mol-g)- 1 
62,360 cc-mm Hg ( °K) - 1 (mol-g)- 1 
0.314 julios (°K)-i (mol-g)- 1 
1.987 cal CK)" 1 (mol-g) -i 



CALCULOS QUE INVOLUCRAN LA LEY DE LOS GASES IDEALES 

Esta ley puede emplearse para encontrar una cualquiera de las varia- 
bles P, V, T o n a partir de un conjunto especffico de tres de ellas. En 
via de ejemplo, supongamos que necesitamos determinar el volumen ocu- 
pado por 10.0 g de oxfgeno a 25°C y 650 mm dc Hg de presion. A partir 
de los datos conocemos que 

10.0 

n = = 0.312 mol 

32.0 

T = 273.2 + 25.0 = 298.2°K 
650 

P = = 0.853 atm 

760 

R = 0.0821 lt-atm grado-' mol^ 1 

La insercion dc estoi valores en la ecuacion (9) nos da para el volumen 

nRT 0.312 X 0.0821 x 298.2 

V = = 

P 0.853 

=■ 8.94 litros 

De manera anåloga, a partir de datos especificos adecuados es posibk 
calcular otras cantidades involucradas cn la ecuacion ideal de los gases. 

LEY DE DALTON DE LAS PRESIONES PARCIALES 

Cuando diferentes gases se introducen cn el mismo recipiente se interdi- 
funden o mezclan råpidamente. La ley de Dalton de las prcsiones partiel- 
les dice que a temperatura constante la preston cjercida por una mezcla dc 
gases en un volumen definido es iaual a la suma de las prcsiones indivi- 
duales que cada gas ejercerta si ocupase solo el volumen total. En otras 
palabras, 

Pto.a. = P, -t- P 2 + P-, '■■ (10) 
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donde las presiones individuales, P 1} P 2 , P?„ etc, se dcnominan presiones 
parciales de los gases rcspectivos. La presion parcial de cada constituyente 
puede conccbirse como la presion que ejerceria si estuviera aislado en el 
mismo volumen y a igual tempcratura que en la mezcla. En funcion de las 
presiones parciales la ley de Dalton puede rstablecerse de nucvo asi: La 
presion total de una mezcla de gases es igual a la suma de las presiones 
parciales de los componentes individuales de la mezcla. 

El significado de la ley de Dalton y el concepto de las presiones par- 
ciales se entiende con mayor claridad con cl ejemplo siguiente : si tomåse- 
mos tres frascos de un litro cada uno de ellos llenos con hidrogeno a 70 
mm de Hg de presion, monoxido de carbono a 500 mm y nitrogeno a 
1,000 mm, todos a igual temperatura y fueran obligados a ocupar un cuarto 
recipiente de un litro: la presion total dentro de este frasco serla 

P Pn, — Fco + Ps 2 
= 70 + 500 + 1000 
= 1570 mm Hg 

y las presiones de los gases individuales senan las presiones parciales de 
estos gases en la mezcla. 

Consideremos ahora una mezcla gaseosa compuesta de n L moles de un 
gas, n-2 moles de otro gas, y n 3 moles de un tcrcero Imaginemos que el 
volumen total es V y la tcrnperatura T. Si las condiciones de presion y tem- 
peratura no son extremas, las leyes dc los gases' ideales serian vålidas para 
cada gas en la mezcla y obtenemos para las respectivas presiones parciales 

n,RT 

Pi = — (Ha) 

P 3 = ^ (110 

Be acuerdo con la ley de Dalton la presiori total se convierte en 
_ n,RT n.,RT ^ n 3 RT 

_ («i 4- n B + n 3 )RT 

(12) 



I 

n,RT 



V 

donde n t - ( n , .. n „ \- n ;t ) ~ nimicro total de moles del gas en la mezcla. 
A parlir tie la ecuacie'm (V2) venms qiit: Jas leves de los gases se pueden 
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aplicar a ]as mezclas igualmente que a los gases puros y en formå icléntica. 
Si dividimos las ecuaciones ( Hal -(1 Icl por la ecnacion (12i se encuen- 
tra que 

P 1 = - 1 -P (13a) 
n t 

P 2 = n ~ P (13b) 

n, 

y P 8 = -P (13c) 

Las ecuaciones (13) son muy importantes en los cålculos qumiicos o de 
ingenieria qmmica porque establecen una relacion entre la presion parcial 
y la total de un gas en una mezcla. Como las fracciones n^jrit, n?/n t y 
riifnt representan los moles de un constituyente particular en ia mezcla 
divididos por el numero total de moles presentes, estas cantidades se Ha- 
man fracciones molares y se designan con los sfmbolos N 1} Nt, Ns, .... etc. 
respectivamente. La suma de estas fracciones molares para un sistema debe 
ser igual a 1, es decir 

A r ! + N 2 + N s + . . ■ = 1 (14) 

En funcion de estas definiciones la presion parcial de cualquier compo- 
nente en una mezcla gaseosa es igual a la fraccion molar de aquél mul- 
tiplicada por la presion total. Esto es cierto solo cuando la ley de los cases 
ideales se aplica a cada uno de los constituyentes de la mezcla. 

LA LEY DE AMAGAT DE LOS VOLUMENES PARCIALES 

Una ley similar a la de Dalton es la ley de Amagat de los volumenes 
parciales. 

Dice que en una mezcla cualquiera de gases el volumen total puede ser 
considerado como la suma de los volumenes parciales de los constituyentes 
de la mezcla, es decir 

V = F a + V, + V 2 + ... (15) 

donde V es el volumen total mientras Vi, V 2 , etc, son los parciales. Por 
volumen parcial de un constituyente, entendemos aquél que ocuparfa si 
estuVirse presente solo a una temperatura dada y a la presion total de la mez- 
cla. Por un argumento similar al empleado para las presiones parciales, es 
facil demostrar que si las leyes de los gases son aplicables de nuevo, entonces 

= N,V f V t = N 2 V, etc. (16) 

donde Vi, V 2 , etc, son los volumenes parciales, N,, N s , etc, las fraecciones 
molares. y V el volumen total a cualquier presion y temperatura. Las leyes 
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de Dalton y de Amagat son equivalentes y se cumplen igualmente bien 
con gases cuya conducta se aproxima a la ideal; es decir, cuando no se hallan 
proximos a las temperaturas de condensacion o sometidos a presiones de- 
masiado elevadas, ya que en ese caso exhiben atracciones intermolecularcs 
considerables que no son generales sino especificas de la composicion y 
naturaleza de las sustancias En tales condiciones presentan desviaciones 
de las ecuaciones (13) y (16) asi como de las ecuacioiies (10) y (15). En 
general la ley de los volumenes parciales sc mandene algo mejor que la 
de las presiones parciales a presiones elevadas y temperaturas baj as. 



LEY DE LA DIFUSION DE GRAHAM 

Gases distintos se difunden por un tubo o un escape de un recipirnte 
que posee una abertura fina con velocidades diferentes que dependen dc las 
densidades o pesos moleculares que poseen. La ley que gobierna tales difu- 
siones fue enunciada por Graham en 1829 por vez primera y lleva su 
nombre. Esta ley dice que a temperatura y presion constantes las veloci- 
dades de difusion de diferentes gases varian inversamente con la raiz cua- 
drada de sus densidades o pesos moleculares. 

De manera que si designamos por u, y « 3 a las velocidades de difusion 
'de los dos gases, y por pi y p L » a sus densidades respectivas, obtendremos: 

De nuevo como a la misma presion y temperatura am bos poseen igual 
volumen molar: resul tara: 

= _ (18) 
donde Mi y M-, son los pesos moleculares de los gases 



LA TEORIA CINKTICA DE LOS GASES IDEALES 

Ilasta ahora hernos discutido todos los principios de conducta de los 
gases obtenidos por experiinentacion. pero la teoria cinética pretende en 
cambio elucidar su conducta por precedimientøs teoricos en funcion de una 
descripcion postulada de un gas y algunos supucstos. Esta teoria fue propucs- 
ta [)or vez primera por Hcrnoulii en 1738. y mas tarde Clausuis. Maxwell, 
Jioltzmann, van der VVaals y Jeans la aiupliriron y miijoraroii. 
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Los postulados fundamentales de csta teoria son: 

1. Se considera que los gases es tin constituidos por diminutas particu- 
las discrelas llamadas moléculas de igual masa y tamano en un 
raismo gas, pero diferentes para gases distintos. 

2. Las molécidas de un recipiente se haJlan en movimicnto caotico sin 
cesar. durantc ei cuai chocan entre sf o con ias paredes del recipiente 
donde sc encuentran. 

!5. El boinbardeo de las paredes del recipiente origina una presion, es 
deeir, una fuerza por unidad de årea, promedio de las colisiones 
de las moléculas. 

4. Las colisiones de las moléculas son clåsticas, es decir mientras no 
varie con el tiempo la presion del gas dc un recipiente, a cualquier 
temperatura y presion no se produce pérdida de cnergia' por friccion. 

5. La temperatura absoluta cs una cantidad proportional al promedio 
de la energfa cinética de todas las moléculas de un sistema. 

6. A presioncs relativamente bajas la distancia promedio entre las mo- 
léculas es grande en comparacion con sus diåmetros, y de ahf que 
las fuerzas de atraccion, que dependen de la separation molecular, 
se consideran despreciables. 

7. Finalmente, como las moléculas son pequenas en comparacion con 
la distancia entre ellas, su volumen se considera despreciable en re- 
lation al total. 

Al desconocer cl tamano de las moléculas y su interaccion, segun nos lo 
muestran los postulados 6 y 7, este tratado teårico sc limita a los ijases 
ideales. 

Un analisis matemåtico de este concepto de gas nos Jleva a conclu- 
siones fundamentales \crificables directamente por la experiencia. Supon- 
gamos un recipiente cubico Ilcno con n moléculas de gas todas iguales L 
con la misma masa y velocidad, rn y u respectivamente. Es posible descom- 
poner la velocidad u en tres componentes segun los ejes .v, y, z, como enseiia 
la figura 1-3. Si designamos a estos componentes u X} u v , ih- entonces: 

?< 2 = ul + ul + ur Q 9 y 

Eje z 



Fisura 1-3. Dcscomposicion 
de la velocidad en Ls dircc- 
r.innes ile los ejes x, y 7 z. 
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donde u es la velocidad cuadråtka media. Asocicmos ahora a cada uno dc 
estos componentes una sola molécula de masa ni capaz de desplazarse 
independientemente en cualquicra de las corrcspondientes direcciones x. y, 
z. El efecto final de estos movimientos indepedientes se ohtienc por combi- 
nacion de las velocidades de acuerdo ron la ecuacion i'19). 

Supongarrios ahora que la molécuia se desplaza en la direccion .v hacia 
la derecha con la velocidad u^. Chocarå con el piano y g con el momento 
mu x , y como la colision es elastica rebotarå con una velocidad — u t y la 
cantidad de movimiento — mu T . En consecuencia, la variaciån dc la 
cantidad di movimiento, o de momento. por molécula y colision en la di- 
reccion x es mii, - (-rnu/i —2mu,.. Antes dc que pueda golpear de 
nuevo la misma pared de-be recorrer el camino de ida y vuelta a la dc en- 
frente. Al hacerlo recorre una distancia 21, donde l es la longitud de arista 
del cubo. De aqui deducimos que el numero de choques con la pared 
derecha de la molécula que nos ocupa, en un segundo sera: u.,./2l, por lo 
cual cl cambio de momento por segundo y molécula valdrå: 

i u x mul 

(2 mu.) - = * (20} 

Igual variaciån se producc para esa misma molécula en el piano yz de ma- 
nera que el cambio total de la cantidad de movimiento por molécula y 
segundo en la direccion x, es dos veces la cantidad senalada en la ecua- 
cion (20) o: 

Cambio de momento/ scgundo/molécula, en la direccion .v = 2 (21) 

Anålogas variacior.es tienen lugar en las direccioncs y, z, que expresamos 
por 2 mu- jl y 2 mu-Jl. De todo esto deducimos: 

. . , , , 2 mu* 2 muj 2 mu* 

\ anacion del momento; molécula/ segundo = — j — - ----y _|_ - y~z 

- ~P (u* + ul + u>) 

= ~u* (22) 

Como existen n' moléculas cn el cubo. la ecuacion (22) al multiplicarse 
por ese numero nos darå: 

2 n'mu 1 

Cambio total dc momento por segundo = (£6) 

Pero la velocidad con que varia la cantidad dc movimiento es la fuerza 
que actua. J. Como la presion es la fuerza por unidad de årea, tendremos: 
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dondc P es la presion, mientras que A es el årea total sobre la cual se 
aplica la fuerza. En maestro caso A — 6 l 2 , y por lo tanto 

mn'u* 

? = — <*> 

Pero l 3 es el volumen V del cubo, de mancra que 

mn'u 2 



3 v 



o bien PV = -mn'u- (26) 

3 

Segun la ecuacion (26) el producto PV para un gas cualouiera debe 
ser igual a la tercera parte del producto de la masa de toclas las moléculas 
(mn r ) por el cuadrado de la velocidad cuadråtica media. Aunque esta 
ecuacion se dcrivo con la suposicion de vma vasija ciibica, puede demos- 
trarse que un resultado anålogo se obtiene en todos los casos, es decir inde- 
pendientemente de la fornia del recipiente, y en consecuncia la deduccion 
anterior es completamente general. 

CONSECUENCIAS DE LA TEORIA CINETICA DE LOS GASES 

La ley de Boyle. Hemos visto que uno de los postulados fundamentales 
de la teoria cinética es la proporcionalidad directa entre la energfa de las 
moléculas, esto es. '/ 2 mn'ir. y la temperatura absoluta, csto es 

'-mn'u- = k x T (27) 

donde k 1 es un factor de proporcionalidad. Si ahora se multiplica y divide 
la ecuacion (261 por 2. tenemos 



PY = l(l^'u^j 



y de aquf, teniendo en cuenta la ecuacion (27) 

PV = '-k 1 T (28) 

3 

A temperatura constante la ecuacion (28) nos da PV — constante, es de- 
cir, la 1<:) de Boyle. 

Ley dc Charles. Esta ley se curnple a presion constante. Si se impone 
esa condicion en la ecuacion (28^ obtenemos 



^2 

que es cl riiunciado de la ley de Charles 
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Principio de Avogadro. Este eruincio en el ano 1811 el principio de 

que volumencs igualcs de todos los %ascs, a la rnisma presion y temperatura, 
rontit ucn igual numero de moléculas. Este principio se dcducc fåcilmente 
de la teoria cinética. Como los volumenes y presiones son igualcs: P± \ \ — 
P-, V-2, para dos gases difcrcntes, y de aqui se sigue, tenirndo en cuenta la 
ecuacion (26:, que 

De nuevo, como la temperatura es también constantc, la energia cinética 
por molécula debe ser la misma, 

1.1, 

Al colocar esta Ultima relacion en la precedente, obtenemos 

n i = n 2 (30) 

que es el enunciado del principio de Avogadro. 

El numero de moléculas por mol de cualquier gas es una constante 
fisica importante conocida como numero de Avogadro, y esta representada 
por el sfmbolo N. Se determina por diversos métodos y el mejor valor 
actual de esa cantidad es 6.0229 X 10 23 moléculas por mol-gramo. Con este 
dato es posible calcular fåcilmente la masa de una molécula en particular 
de cualquier sustancia por simple division del peso molecular gramo entre el 
numero de Avogadro. Asi, como el peso molecular del oxfgeno es 32.00, 
la masa de una molécula individual debe ser 

32.00 

m = — — 5.31 X 10 23 g/molécula 

°= 6.023 x 10- 3 a/ 

Ley de la difusion de Graham. También esta ley se deduce cnieyuida 
desde la teoria cimtica de los gases. Conio a volumen y presion constante 
para dos gases difcrcntes se verifica 

^nimiuj = - n' 2 m 2 u 2 
Tenemos H = 

u 2 Vmmi (31) 

Ami mås, si n' — n\ — N, entonecs 

u, j^N [Ml 
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También corao a temperatura y presion conslantc los volumenes, molarcs 
son idénticos, tenemos también 



Ii2 \Pl 



(33) 

dondc p s Y pi son las dcnsidadcs de los dos gases. Las ecuacione& (32) y 
(33) son iguales que !as (17) y (18, y son pianteos de la lev de Graham. 

Todas estas deducciones pimtualizan un hecho: que la relacidn teorica 
PV = l /» n'mu 2 esta. de acuerdo con la lev empirka de los gases idea- 
les PV =i ni? 7'. En consecuencia podemos cscribir sin ninguna duda que 



y puesto que n 



PV ='- —n'mu" = nRT 
3 

iN, 

PV .V-: u- = nRT 

= = ni?7" (34) 

3 

donde Af — A 7 m es el peso molecular del gas en cuestion. y n el nuinero 
de moles del gas en cl volumen V a la presion P y temperatura T. 

OTRAS COXSECUEXCIAS DE LA TEORIA CISETICA 

La vaiidez de uiia teoria yacc nu solo en su aptitud para explicar los 
hechos experimeiitales eonoeidos sino también en sus proposiciones de nue- 
vos modos. de abordar un probiema. En este sentido esta teoria ha sido muy 
fructifera. Hemos visto que la ecuacion (26), que es una consecuencia 
directa y exprcsion de dicha teoria, nos da las leyes de la conducta ideal de 
los gases. Al mismo tiempo. se deducen de ella otras rdaciones sumarnente 
iinportaiil.es, alguna de las cuales detallaremos a continuacion. 

La veiocidad de Jas moléeulas de los gases. De acuerdo con, la teoria. 
todas las moléeulas 3 igual temperatura deben poseer la misma energia 
cinética promedio. esto es, 

1 , 1 g 1 , . 
- m-yui = 2 m 2 ui = ^ m^, etc. 

de lo cual se deducc. que cuanto major es su masa menor es Ja veioci- 
dad de desplazamienio. Es de un interés eonsiderable avcriguar la veiocidad 
con que se mueven las diferentes moléeufas. De la ecuacion (34* tc- 
nernos que 

\nMii 1 = nRT 

v de aqui u = ^J 3 J T ( 35a ) 



y como RT - z PF/n y nM jV -- p. la dcnsidad del gas en cuestion a hi tcm- 
pcratura T y la presion P, al dar valores en la ecuacion (35a) nos da la 
expresion 

u = J— (35b) 
V P 

Por medio de cualquiera de estas ecuaciones se pucde determinar la velo- 
cidad cuadratica media dci gas desde cantidades medibles dircctamente. 
Al liacerlo. si R se expresa en ergios por grado y mol. P en dinas por 
eentimctro cuadrado y la densidad en gramos por centlmetro cubico, en ton - 
ces u vendiå exprebada en centimetros por segundo. 

Al calcular la velocidad del hidrogeno a 0° sabemos que R — 8.314 X 
10 r ergios por mol y grado, T = 2 73. 15 "K, y M - 2.016. De aqui que 
la ecuacion (35a) nos da para u 

(TRf 

fo X 8.314 X IQ 7 X 273.15 
~ \ 2.016 
= 184,000 cm/seg 
= 68 millas/min 

Como el hidrogeno es el mås ligero de los dementes, esta enorme, veloci- 
dad reprcsenta el lfmite superior para las velocidades de! movimicnto mo- 
lecular. Para todas las demås moléeulas su velocidad sera menor segun la 
lej' de Graham. Asl para el dioxido de azufre, coi: Af = 64 la velocidad 
3 0 C C sera 

tiso, _ j_2 
68 \64 
Uso, = 12 millas/min 

La cncrgia cinética de traslacion. El linico tipo de cnergi'a a que nos 
helium i'efei'ido es la del movimicnto molecular a lo largo de las dircc- 
ciones de los ejes coordenados, esto es, a la cncrgia cinética de traslacion, 
que pucde evaluarse a partir de la ecuacion f34": y como de dia obtenemos 
nRT = nMu-13, v la energia cinética £V estå dada por E i: — nMvr/2. cri- 
tonees para n moles de gas 

y por mol 

E k = | RT 



) 

(36a) 
(36b) 
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En consecuencia la energfa de traslacion de un gas ideal es completaincnte 
independiente de la naturaleza o presion del gas, y es funcion de i a tem- 
peratura unicamente. A 300 C K, por ejcraplo, todos los gases ideales conten- 
dran por mol 

£* = £r(300) 

- 450/? 
= 895 cal 



o aproximadamente 900 calorias de energia cinética de traslacion. 

La energfa cinética promedio por molécula se deduce enseguida desde 
la ecuacion (36b) dividiéndola por el numero de Avogadro S, 

£ fe 3 RT __ 3 

N~2~N--2 k7 (37) 

donde h— R/N se denomina la constante de Boltzmann, y valc 1.3805 X 
10~ 16 crgios por grado. 

Distribucion de las velocidades moleculares. Por conveniencia en nues- 
tro tratamiento consideraremos que todas las moléciilas de un gas dado a 
una cierta temperatura se mueven con una velocidad cuadråtica media 
constante u. En realidad esto no es cierfo, porque como consecuencia de 
las colisiones hay una redistrihucion de la energfa y velocidad. Maxwell y 
Roltzmann dernostraron, basåndose en consideraciones de probabilidad, que 
la distribucion de las velocidades moleculares depende de la temperatura y 
peso molecular del gas y esta dada por 

.1/2 Af«" 

(38) 



n' \2*RTj 



En esta ecuacion dn, es el numero de moléculas del conjunto total n', 
que poseen velocidades entre c y c + dc, mientras que M y T son respecti- 
vamente, el peso molecular y la temperatura del gas, Obviamente dn,-!u' 
es la fraccion de aqucllas cuyas velocidades senalamos arriba. La ecuacion 
(38! se conoce como la Icy de la distribucion de Maxwell-Boltzmann para 
las velocidades moleculares. Si la ecuacion (38) se divide entre dc tenemos 



donde p es la probabilidad de encontrar moléculas con la velocidad c. 



Figura 1-4. Distribucion de las velocidades molcculares en un gas 



La figura 1-+ nos muestra esquemiticamente las gråficas de la p-c 
para diversas temperaturas quc incremcntan en el orden 7\, T 2> T 3 . Desde 
ellas puede verse que la probabilidad de encontrar ima molécula en reposo 
en un instante dado es muy pequena. Mås aun. para velocidades ma- 
vores de cero la probabilidad aumenta con c, alcanza un måximo, y decrece 
ck nuevo con mayor o menor rapidez cuando las velocidades son muy 
elevadas. Es evidente pues, que tanto las velocidades altas como bajas son 
muy poco probables y que la mayoria de las moléculas de un gas tienen 
velocidades agrupadas junto a la velocidad mås probable que corresponde 
al pico de la curva para cada temperatura. Dicha velocidad no es cons- 
lante. sino que se incrementa hacia valores cada vez mås elevados de c con el 
aumcnto de la temperatura; es decir para temperaturas elevadas es mis 
probable que su velocidad sca también mås elevada quc baja. 

El anålisis matemåtico nos cnsena que la velocidad mås probable: no es 
igual a la velocidad cuadråtica media u o a la de promedio de todas las 
moléculas v. Si desig las velocidades individuales 

de n' moléculas de s^as, la de promedio u serå 



Los argumentos dc la teoria cinética demuestran que varias de cstas veloci 
dades se cncuentran relacionadas por las ecuaciones 



v 



Ci -r C, + C 3 +_^_ 

n'~ 



(39) 



v la cuadråtica inedia es 



lej + cl + 4 +"■ ■ ■ ej 
~ \' " n' 



(40) 



v = 0.921 u 



(41) 




(42) 
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y de aqui que al sustituir el valor de u obtenido en la ecuacion (35a), 
obtenemos: 

(35a) 
(43) 




M 

JT (44) 

o aiv.u = 1:1.128:1.224 

Como para una velocidad particular c, la energ'ia cinética del gas por 
mol es E = Mc 1 !!, podemos reemplazar esta relation en la ecuacion (381 
y obtener la distribution de las energfas cinéticas. El resultado es el si- 
guiente 

^£ — 2t É~'^E m dE (45) 

donde ahora dn,-/n' es la fraccion del niimero total de moléculas que poseen 
las energfas cinéticas entre E y E "I" dE. De nuevo, al dividir la ecuacion 
(45) por dE nos da 

1_ rfn, 2t fnr^w (45 a ) 

V n'dE (tRT)*'* { ' 

donde p' es la probabilidad para la incidencia de las energfas cinéticas de 
traslacion de mAgMtad E. Las grificas de p' y E que se obtienen a partir 
de la ecuacion (45a) son muy parecidas a las que nos muestra la figura 4. 

La frecuencia de colisiones y el camino libre medio. Es facil demos- 
trar que en un gas que contiene n* moléculas idénticas por centimetro 
cubico, el niimero de éstas con que choca una sola por segundo es: 

y2-i'<r 2 n* 

donde v es la velocidad promedio expresada cn centimetros por segundo y 
n- el diåmetro molecular en centimetros. De aqui que el numero total de 
moléculas que colisionan por cada centimetro cubico por segundo, Z. sera 
n* veces este valor, o 

Mås aun, como cada choque se realiza entre dos moléculas, el numero dc 
ellos por cada centimetro cubico por segundo N„ sera la mitad dc csta 
cantidad, o sea, 

Z 1 

N, — — — ^_~ ll(J *(n*) 2 (47) 
2 \/2 
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Otra cantidad importante en las consideraciones de la teoria cinética 
es la de distancia promedio que recorre una molécula antes de su colision, es 
decir, el camino libre medio, L Si una molécula tiene una velocidad pro- 
medio u y experimenta \Z2-vcr 2 n* choques, la distancia promedio entre 
ellos, o su camino libre medio, sera 

z = — S ■ 

= (48) 

A'„ Z y l se calculan fåcilmente si conocemos los diåmetros de las mo- 
léculas, que generalniente se obtienen a partir de medidas de la viscosidad 
de los gases por un procedimiento que se describe al final del capftulo. 



APLICACION DE L.4 LEY DE LOS GASES IDEALES 

La concordancia entre las relaciones empfricas agrupadas en la ex- 
presion PV = nRT y las deducciones de la teoria cinética de los gases 
presta un crédito considerable a nuestra concepcion de la naturaleza de 
los gases y su comportamiento. Pero aun permanece en pie la pregunta 
de cuan completamente y con qué seguridad la expresion P V = nRT re- 
produce las relaciones P-V-T reales de los gases. Para verificar este 
punto hagamos uso del hecho que a temperatura constante la ley combi- 
n a d -de los gases se reduce a P V — nRT — constante. De aqui deducimos 
que eri tanto T no varie, el producto P V para una cantidad de gas dada 
riebe permanecer igual a todas las presiones, y la gråfica de PV-P bajo 
aquella condicion serå una linea recta paralela al eje de las abscisas. 

La figura 1-5 nos muestra una gråfica tal para distintos gases a 0°C, 
e inmediatamente se observa que PV no es constante para la mayor parte 
del intervalo de presiones que sc muestra. Las curvas son en general de dos 
tipos. Eri uno incluinios al hidrogeno y helio, y comienza en el valor PV 
exigido por la ecuacion PV — nRT para la temperatura problema y se in- 
crementa continuamente cori la presion. Siempre el producto PV es mayor 
al que setiaia la teoria. Ademås, en el seguiido tipo la gråfica comienza. 
como en el caso antrrior en el mismo punto, pero primero decrece con 
la presion, llega a un valor rmnimo caracteristico de cada gas y tempera- 
tura. y iucgo asciende hasta valores aprcciablemente mayores que los 
teoricos. 

Ambos tipos de eurva son parte de un modelo unico de comportamien- 
to que exhiben los }>asc:s. Para deniostrarlo es conveniente emplear una 
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cantidad z, llamada factor de compresibilidad, que estå definida por 

PV 
nRT 



(49) 



Para un gas ideal z ~ 1 para todas las temperaturas y presiones. En el 
caso de los gases reales el factor de compsesibilidad suele variar con ambas 
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Figura 1-5. Gråfica PV y P para diverses gases a 0°C 



variables; y su desviacion de la unidad es un mdice de la separation del 
comportamiento ideal. 

De los datos experimentales P-V-T de los gases es factible calcular ; 
median te la ecuacion (49) asl como su variation en iuncion de la tempe- 
ratura y presion observadas. La figura 1-6 nos muestra una gråfica de 
z y P, cn el caso del nitrogeno en diversas temperaturas. Si la inspecciona- 
mos veremos que todas las isotennas prinripian en z — 1 v P — 0, y el 
cambio con la presion depende de la tempcratura de eada prueba. Sin 
embargo a 51 °C, z permanece proxima a la unidad en el intervalo amplio 
de presiones de 0 a 100 atmosferas, duiante el cual aquella variable 
cambia de 1.00 a 1.02. Mås allå de las 100 atmosferas z incrementa råpi- 
damente con la presion y adquiere valores que exceder; coraiderablemente 
la unidad. Esta temprratura para hi cual un gas real se comporta en formå 
ideal en un intervalo amplio de presiones se denomina temperatvra o 
punto de Royle que es también una lmea divisoria de los tipos de isotermas 
exhibidas por el gas. Por encima de tal punto cl gas muestra t'micamente 
una desviacion positiva de la idealidad. es decir todos los valores de .- son 
mayotes de la unidad. De.bajo de la tempcratura cle lloyle. : dc.creee prime- 
ro con las presiones c.recicntcs, alcariza un minimo \ a sående a valon-s 
npreeiablemente. mayores de l;t unidad. Drbe obscnaisi; que c.uanto nu-nor 



Aplicacion de la ley de los gases ideales 37 



es la temperatura menor es el rninimo y que este sc presenta a presiones 
que dependcn de T. 
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Figura 1-6. Factores de compresibilidad para el nitrogene" 

Las gråficas P-V-T de la figura 1-6 son tfpicas del comportamiento 
de todos los gases cuando tomamos intervalos amplios dc la temperatura y 
presion. Las unicas diferencias observadas son las temperaturas de Boyle 
v las posiciones de las isoterrnas en las gråficas ya que estas son siempre 
funcion del gas en cuestion. No obstante, se encuentra que por encima del 
referido punto existen desviaciones positivas de la idealidad unicaniente. 
Por debajo de ta! temperatura en cambio, el inerrmento dc la presion 
ori^ina que los valores de z decrezcan de uno hasta un minimo y aumenta 
hiego a otros que sobrepasan la unidad. 

Después de la discusion anterior una mirada råpida de la figura 1-5 
debc ser suficiente para mostrarnos que a 0°C el hidrogeno y el helio se 
eucuentran. por encima del punto de Boyle, mientras que el monoxido 
de carbono y el metano estån aun por debajo del suyp. Cabe esperar tam- 
liif'n que a temperaturas snficif:ntemente bajas el hidrogeno y helio presen- 
ten un minimo en la grafica z y P mientras cjuc a temperaturas mas 
elevadas el monoxido de carbono y el metano imicslran gråficas analogas 
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a las del helio e hidrogeno a 0°C, y ese es en realidad el caso real como 
nos lo muestra la figura 1-7. 

La conducta peculiar de cada gas senala que a fin de establecer su 
ecuacion de estado mediante una relacion P-V-T es necesario una que con- 
tenga aquellas variables, pero ademås otros términos que den cuenta de 
las fuerzas especificas que operan en el gas en cuestion. La conducta de los 
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Figura 1-7. Factores de compre- 
sibilidad del metano. 



gases a baja presion se aproxima muy estrechamente a la ideal, siendo 
el acuerdo de los valores PV calculados y observados tanto mås proximos 
entre si, cuanto menor es la presion a que estån sometidos. Entonces pier- 
den sus caractensticas particulares y comienzan a obedecer la expresion 
general y simple deducida de la teoria cinética: PV = nRT que se con- 
sidera una ley limit e, es decir, aquella que obedecen los gases rigurosamente, 
solo cuando se hallan tan diluidos que el volumen de sus moléculas es 
despreciable en relacion al total que ocupa: y las fuerzas atractivas son tan 
débiles que no ejercen influencia en la presion del gas. Se establece por 
tanto la conclusion, de que un gas es tanto mås ideal cuanto menor es la 
presion a que se encuentra sometido, y se hacc ideal totalmente cuando 
la presion tiende a cero. Esta conclusion estå confirmada por el hecho de 
que conforme P tiende a cero, los factores de compresibilidad a cualquier 
temperatura tienden a la unidad. 

La magnitud de ]a concordancia expuesta para presiones elevadas de- 
pende de la naturaleza del gas y su temperatura. Para los gases perma- 
nentes a la temperatura ordinaria, es decir: aquellos que se encuentran 
por encirna de su temperatura critica - como el hidrogeno, nitrogeno, oxi- 

2 La temperatura critica es la måxima temperatura a ln rual pucdf: lifuai 

un 
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geno y helio, la concordancia es de un 5 por ciento aproximadamente para 
presiones hasta 50 atniosferas; en cambio, con los gases fåcilmente conden- 
sables, como el dioxido de carbono, dioxido de azufre y cloruro de metilo, 
aparecen discrepancias de 2 6 3 por ciento para la presion de una atmosfera. 
El uso de la ley ideal para tales gases confiere a los resultados una validez 
limitada cuando se desean resultados precisos, por ese motivo es aconsejable 
siempre tener en cuenta la naturaleza del gas en cuestion y cuån distante 
se encuentra por encima de la temperatura critica. Cuanto mayor sea esa 
separacion mayor es la amplitud de presiones en las que los cålculos se 
efectuan con cierta seguridad. 

USO DE LOS FACTORES DE COMPRESIBILIDAD 

Cuando se conocen, se emplean sin dificultad en los cålculos exactos 
de los gases. Por ejemplo, supongamos que se desea conocer el volumen 
de 10 moles de metano a una presion de 100 atmosferas y 0°C. Bajo esas 
condiciones z ~ 0.783, y de aquf, segun la ecuacion (49), resulta: 



El volumen observado experimentalmente es de 1.756 litros. Supongamos 
de nuevo, que cierta cantidad de metano ocupa un volumen de 0.138 litros 
hajo una presion de 300 atm y 200°C, y deseamos conocer su volumen a 
600 atrn y 0°C. Los valores de z en las condiciones iniciales y finales del 
problema son: z z -- 1.067 y Zi = 1.367; ademås se tienen las relaciones 
siguientes: P x \'\ — z x nRT-, y P-, V-, ~ z^nRT, a temperaturas bajas y altas 
respectivamente, por lo tanto: 



znRT 



V = 



P 



0.783 X 10 X 0.08205 X 273.2 
100 



- 1.734 litros 



z 1 nRT 1 
zlnRl'-, 



(50) 



en donde por sustitucion de valores obtenemos 




_ / 1.367 X 273 .2\ / 300 X 0.138 
_ U.067 X 473.2/ \ 600 
= 0.051 lt. 
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ECUACION DE ESTADO DE VAN DER WAALS 

Debido a la desviacion de los gases reales de la lev ideal, sc han hecho 
muchos intentos de establecer ecuaciones de estado que reproduzcari la 
relaciones P-V-T de una manera mas satisfactoria. De ellas, es la de van 
der Waals una de las primeras y rnejor conocida. Esta ecuacion difiere de 
la ley de los gases. ideales, en que da cuenta tanto del volumen ocupado 
por las propias moléculaSj como de las fuerzas atractivas existentes entre las 
mismas. Para efectuar la correccion debida a estos factores, supongamos 
que b os el volumen efectivo de las moléculas en un mol de gas y V el 
total correspondiente a n moles, En este volumen total, el que ocupan 
las moléculas mismas sera nb y el disponible para la compresion es 
(V — nb). Como este ultimo es "el espacio libre" debemos reempla7ark> 
en la ecuacion de los gases ideales. Podemos anticipar que b es caracte- 
ristico y diferente de unos gases a otros. 

El segundo factor a considerar, es el de las fuerzas atractivas que actiian. 
entre las moléculas. Consideremos la pared de un recipiente sometida al 
bombardeo de las moléculas de gas. Si no existiera interaccion eri ellas, 
chocarian con las paredes con toda la fuerza debida a su movimiento li- 
bre, pero en nuestro caso, ese movimiento se ve frenado y su presion redu- 
cida por P'. La presion observada, P, resultarå asi menor a la ideal Pi, 

P = Pi - V 

Como en la expresion P(V = nRT, Pi es la presion ideal, podemos rccm- 
plazarla por el valor obtenido en la relacion anterior, con lo cual resulta 

(P + P')(V- nb)~ nRT (51) 

Van der Waals establecio que la magnitud del factor de correccibn 
P f para n moles de gas presente en el volumen V estå dada por 

V- 

donde a es una constante peculiar de cada gas e independiente de la pre^ 
sion y temperatura, y constituye una medida de las fuerzas intermolecu- 
lares. Si reeniplazamos esta expresion de P en la ecuacion (51) obtenemos: 

(p + ^ (V- nb) = nRT (52) 

que es la célebre ecuacion de estado de van der Waals ibtenida por i'sh 
en 1873 y que lleva su nombrc. 
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En las aplicaciones debemos elegir con cuidado las unidades apropiadas 
de a y b. Gomo rra/V representa una presion, las unidades de a serån 
presion (volumen) -/ (mol) 2 , es decir, atm-litro 2 mol - -. En cualquier caso, 
las unidades dc P y V y las de la constante dehen ser iguales, y esto es 
vålido también para R 

El uso dc la ecuacion se ilustra con un ejemplo. Supongamos que se 
desea calcular mcdiante la ecuacion di van der Waals la presion a que 
se encuentran dos moles de amomaco que ocupan un volumen de cinco 
litros a 27°C. Para el amomaco a = 4.17 atm-litro- mol -2 , mientras que 
b = 0.0371 litros por mol. De aqui: 

_ nRT nM 

V — nb V 2 " 
_ 2 (0.0821)300.2 _ (2) 2 X 4. 17 
~ 5 - 2(0.0371) ~ (5) 2 
= 9.33 atm 

La presion correspondiente calculada por la ley de los gases ideales es 
9.86 atm. 

La tabla 1-2 enumera las constantes de van der Waals para una serie 
de gases. Aquellos que como el disulfuro de carbono. amomaco: dioxido de 
azufre. cloroformo, etc, se condensan fåcilmente. tienen valores de a rela- 
tivamente altos, indicando que sus atracciones intennoleculares son fuertes. 
mientras que para los gases permanentes como el argon, monoxido de 
cai-hono, helio, e hidrogeno, los valores de a son considerablemente menores, 
como consecuencia de que sus interacciones son débiles. 

Como puede verse en la tabla 1-3, la ecuacion dc van der Waals es 
valida en un intervalo de presiones mås amplio que la Icy de los gases idea- 
les y cs mås exacla. Sin embargo, en condiciones extremas, tales como en las 
temperatur-as proximas a la critica y presiones muy elevadas. sus predic- 
ciones distan mucho de los valores expcrimentales observados. Resulta muy 
dudoso si es justificable considerar a y b constantes. En efecto, si se desea 
que satisfa^an los datos expcrimentales fielmente. cs necesario elegir di- 
ferentes valores de a y b para distintos intervalos de la temperatura )- 
presion. 

OTRAS ECUACTONES DE ESTADO 

Se lian propuesto un trran mimero de ecuaeiones que representan las 
relaciones P-J'-T de los »ases. Unns basadas en parte en considerariones 
teoriens, nueuti'as (pie otras son totalmente empliieas. Ahora cstudiarcmos 

al^unas dc las mas importautes. 
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Tabla 1-2- Gortstantes 


de van der 


Waals para varios gases 




(a en atm-Iitro 2 


mol"-; b 


en litros mol -1 ) 




Gas 


Formula 


a 




L y \.rn.oni3.c o 




4 17 


G 0371 


Argon 


Ar 


1 




X) ioxido de carbono 


co 2 


3 59 


0 fU97 


I^rsulf uro tltj carbono 




1 1 £9 


ft HTfiQ 

U, U / 


"\ J j"\T1*tviH r* np fnrnnnn 
.VIO- 1 "•^■'U-'"' UC Udi UU11U 


CO 


1 4-Q 


0 03QQ 


Tct mcloruro de carbono 


PPI. 




0 1 

Lf. 1 J O J 




Cl? 


U,TJ 


L^.UJU 4 


(^1 r\ rnfnnn «"i 


CHC1 3 


15 17 


0, 1022 


Etano 


p m 




U.UDO 0 




P 




U.UJ / 1 


inejjy 


n C 


0 n^A 


0 119^7 
u. u 4 J s 


niui UgCllU 


14? 


n 04.4. 


Cl 0966 

W.U4DO 


Bromuro de hidrogeno 


ri d r 


4. 4.R 

T,tJ 


u.uri'j 


IVlClallU 


PR 


9 9^ 


0 04 9 R 
u.u^r 40 


!N eon 


v~ 


0 911 


0 0171 


Oxido nitrico 


NO 


1 .34 


0.0279 


Nitrogeno 


N? 


1.39 


0.0391 


Oxigeno 


0: 


1.36 


0.0318 


Dioxido de azufre 


SO, 


6.71 


0.0564 


Agua 


HaO 


5.46 


0.0305 



Taela, 1-3. Comparacion de la ley de los gases ideales y la ecuacion 
de van der Waals. a 100°C 







Hidro 


geno 






Dioxido 


de carbono 






P 




P Calc. 








P Calc. 




P obser- 


Ideal 


% 


de la Ec. 


% 


P 


% 


dc la Ec. 


% 


vada 


Galcu- 


Desvia- 


van der 


Desvia- 


Calc. 


Desvia- 


van der 


Desvia- 


(atm) 


lada 


cion 


Waals 


cion 


Ideal 


cion 


Waalr 


cion 


50 


48.7 


-2.6 


50.2 


-i- 0.4 


37.0 


- 14.0 


49.5 


- 1.0 


75 


72.3 


-3.6 


75.7 


+ 0.9 


92.3 


+ 17.3 


73.3 


-2.3 


100 


95.0 


-5.0 


100.8 


+ 0.8 


133.5 


+ 33.5 


95.8 


-4.2 



Ecuacion de estado dc Kamerlingh Onncs. Esta ecuacion expresa al 
producto PV como una serie de potencias de la presion, a cualquier tem- 
peratura dada. esto es: 

PV m = A+ BP- CP- + DP 1 + ■■■ (53) 

dont.li; P es la prcsion gcneralmente en atmosferas, V m cl volumen molar 
en litros 0 cpntJmetros cubicos. Los cocficicntes A, B, CV, i-tc, son conoddns 
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como el primero, segjundo, eta. coeficiente virial. A presiones muy bajas 
solo el primer coeficiente es significativo, y es Igual a RT, pero a tempe- 
raturas mayores los restantes son también importantes y deben tomarse en 
cuenta. En general, el orden de importancia dc los coeficientes y cl de la 
ecuacion coinciden. Los coeficientes son constantes para una teniperatura 
pero son funcion dc la misma. El primero de ellos, A, es sfemprc positivo: 
el srgundo, es negativo a temperaturas bajas. pasa por el valor cero y se 
hace positivo y creciente ruando la teniperatura aumenta. Cuando ésta hace 
que B — 0, tencnios la teniperatura de Boyle, porque entonces la le) dc 
Boyle es vålida en un intervalo bastante amplio. 

Si utilizamos un numero suficiente de términos, esta ecuacion satisface 
los valores experimcntales con gran precision. Los coeficientes viriales de 
diferentes gases se presentan en la tabla 1-4. Con ellos es posible calcular 
PV hasta las 1,000 atmosferas. 

La ecuacion de Berthelot. La expresion de erta ecuacion para pre- 
siones elevadas es dificil de manipular. A presiones bajas se reduce a: 

PV = nR T\l + ^±(l- 6T J)] (54) 
L 128 P C T\ T 2 )\ 

donde P, V , R, T y n tienen el mismo significado que en la ley de los gases 



Tabla 1—4, Coeficientes viriales d,; algfunos gases 
(P en atm, V m eli litrosmol- 1 ) 
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Nitrogeno 






-50 


18.312 


-2.8790 


14.980 


- 14.470 


4.657 


0 


22.414 


- 1.0212 


8.626 


-6.910 


1.704 


100 


30.619 


0.6662 


4.411 


-3.534 


0.9687 


200 


38.874 


1.4763 


2.775 


-2.379 


0.7600 






Monoxido 


dc carbono 






-50 


18.312 


- 3.6878 


17.900 


-17.911 


6.225 


0 


22.414 


- 1.4825 


9.823 


-7.721 


1.947 


100 


30.619 


0.4036 


4.874 


-3.618 


0.9235 


200 


38.824 


1.3163 


3.022 


-2.449 


0.7266 






Hidrogeno 






- 50 


18.312 


1.2027 


1.164 


-1.741 


1.022 


0 


22.414 


S.363« 


0.7851 


-1.206 


0.7354 


500 


63.447 


1.7974 


0.1003 


-0.1619 


0.1050 
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perfectos, y P c y T c son la presion y la temperatura criticas. 3 Esta ecuacion 
es muy exacta cuando las presiones son proximas o menores de una atmos- 
fera y es muy util en ol cålculo dc los pesos moleculares a partir de las 
densidades. Su uso se ilustrarå con tal fin. 



Tabla 1-5. Constantes de Beattie-Bridgeman para algurios gases.* 
(Prcsion, P, en atmosferas : Y en litros mol -1 ) 



Gas o Ba b c 



Ht- 


0.0216 


0.05984 


Ne 


0.2125 


0.2196 


Ar 


1.2907 


0.02328 


H 2 


0.1975 


— 0.00506 


N, 


1.3415 


002617 


o. 


1.4911 


0.02362 


.Aire 


1.3012 


0.01931 


CO., 


5.0065 


0.07132 


ch; 


2.2769 


001855 


(C 2 H 5 ) a O 


31.278 


0.12426 



0 01.100 


0 


0.004 X 


10* 


0.02060 


0 


0.101 


X 


io 


0 03931 


0 


5.99 


X 


10 4 


002096 


—0.04359 


0.050 


X 


10' 


0.05046 


—0.00691 


4.20 


X 


10" 


0.04624 


0.00420(1 


4.80 


X 


10* 


0.04611 


— 0.01101 


1.34 


X 


io- 1 


0.10476 


0.07235 


66.00 


X 


10* 


0.05587 


—0.01587 


12.81 


X 


10' 


0.45446 


0.11954 


33.33 


X 


10 4 



• /. Am. Chem. Soc, 50, 3136 (19281. Véasc tarabién Maron y Turnbull. 
Ind. Eng. Chem., 33, 408 (1941). 



La ecuacion de estado de Beattie-Bridgeman. Esta ecuacion dc estado 
que posee cinco constantes puedc: establecerse de dos maneras, una explfcita 
en la presion, la otra en volumen molar V m , 



p= RT J_ j_ ± 

V V' 2 V* V* 

RT ' 4- - 7 - 4- ~~ 
Vm = -jr + ^ T {KTY T (RTY 






(55) 
(56) 


Rc 

donde fi = RTB, - A „ - ^ 






(57a) 


y = -RTBob + A»a - 






(5?b) 


. RB 0 bc 






(57c) 


En estas relaciones T es de nuevo la temperatura absoluta, y R la cons- 
tante de los gases, mientras que A„, B„, a. t y f, son constantes caracte- 
risticas dc cada gas. De las dos formas de las ccuaciones (55) y (56i, la 
primera es la mås segura, porque la scgunda se dedujo dc elJa con cicrtas 



aproximaciones. 

3 Vrusc la |>;i.ijiii:i ~>(i. 
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Esta ecuacion rs aplicable en mi amplio intervalo de temperatura y 
presion y nos da una exactitud excelente. Los volumencs y presioncs calcu- 
ladas mediante dia concuerdan con la experiencia con una aproximacion 
no menor de 99.79c para presiones de unas. cien atmosferas y temperatiiras 
tan bajas como — laO°C. También, se aplica con menor seguridad a pre- 
siones considcrablemente mås elevadas. En la tabla 1-5 se senalan las cons- 
tantes de Beattie-Bridgeman de aigu nos. stases. 

PESOS MOLECULARES DE LOS GASES 

Estos valores son esenclales para todo tipo de cålculos. Debe tenerse hien 
claro que. el anålisis qufmico solo resulta insuficiente para detenninar el 
peso raolecular de una sustancia. ya que senala simplemente a los elemen- 
tos que forman parte de la composicion de una molécula asf como su 
proporcion. pero no nos dice cuantos åtomos de cada sustancia la cons- 
tituyen. 

El anålisis qirimico del etano mueitra que estå constituido por G e II 
en la proporcion de uno a tres respectivamcnte. Con este dato solo. po- 
driamos sentirnos tentados a escribir su formula asf: CH,. Pero las medi- 
riones de la densidad ensenan que su formula no es tal, sino un multiplo 
de la misma, bien sea fCH 3 i» 6 C-jH i; : cs decir estå constituida de dos 
åtoinos de G y seis de H. En resumen el anålisis proporciona unicamcnte 
la composicion y la formula empfrica. rnientras que las mediciones fisico- 
qufmicas nos permiten establccer el peso molecular dåndonos el factor por 
el caial debemos multiplicar la formula empfrica a fin de obtener el peso 
molecular de la sustancia. 

Hasta el ano de 1961 todos los pesos moleculares estaban basados en la 
eleccion arbitraria del oxigeno como tipo. cuyo peso atoniico se fijaba 
en 16.0000, pero en la fccha menrionada, la Union Internacional de Qui- 
rnicn Pura y Aplirada adopto un nuevo sistema di: pesos atomicos cuyo tipo 
tie comparacion es el isotopo mas abundanU: del carbono. el C 2 , al que se 
asiinia el peso 12.0000. Con ello el peso atomico y molecular del oxigeno 
cunbia a los valores 1 . ? v 31.9988. Conociendo el peso molecular del 
oxiueno podemos caleular los de los resrantes stases por métodos fisico-qui- 
niicos valiéndonos d i la hipoteds dc Avogadro, quc como sabemos. senala 
iji;e indos los jjases baj o irjnalcs condieioncs dc temperatura v presion, si 
ocupan un volumen icruai, poseen el rnisino numero de moléeulas. Por tanto. 
• i ' nos proponemos i numlrar o! volumen rie un mol de oxigeno bajo ciertas 
condiriones especificas. sera también el de cualquier gas bajo is/uales con- 
diriones: y el peso de cse volumen nos proporcionai ia el peso molecular 
del L'as directamente. Como por la hipbtesis de Avogadro los dos volumenes 
ileberian rontenei i»ual iiuiikto dc moléeulas, los pesos moleculares ban rlc 
liallarse en la niisina proporcion que las niasas actiiales de las moléeulas 
i r i '. 1 i \ uliiales. 
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En ffsico-qufmica la unidad de masa enipleada usualmente es el gramo, 
siendo un mol gramo el peso de una sustancia en gramos correspondieritc 
al peso molecular 4 que, por ejemplo, en el caso del oxigeno vale 31.9988 g. 
Mås aun. por medicion directa se ha encontrado que la densidad de este 
gas corregida a la idealidad y en condicioncs tipo. e&to es; 1 atmosfera de 
presion y 27315°K vale 1.4276 g por litro. De la definicion de densidad, 
se sigue que cl volumen molar del oxigeno en las condiciones espedficas 

dehe ser 

31.9988 



1.4276 



= 22.413 litros 



que también es el volumen molar de cualquier gas ideal en condiciones 
tipo, y por lo tanto, el problema de la determinacion del peso molecular 
exacto de cualquier gas se reduce en si al de la determinacion del peso de 
22.413 lt del gas a 1 atmosfera de presion y 273.15°K, después de realizar 
la correccion a su comportamiento ideal. 

No es conveniente, ni necesario, medir bajo las condiciones anteriores. 
Por el contrario: puede hacerse en las que sea preciso y calcular el peso 
molecular desde ellas. El procedimiento seguido para lograrlo con exacti- 
tud se describe en el capftulo siguiente: pero ahora nuestro interés reside 
en la determinacion de los pesos moleculares aproximados que junto con el 
anålisis quimico, son generalmente suficientes para poder establecer el peso 
molecular de la sustancia. Para este proposito empleamos la lev de los gases 
ideales. Sidesignamos por W al peso del gas bajo tal coiidicion, entonces 
n = W/M y 

w 

PV = nRT = — RT 
M 

WRT 

M = ^ (58) 

Asf pues, para obtener el peso molecular de un gas necesitamos la teni- 
peratura y presion a la cual un peso de gas W ocupa el volumen V; reem- 

plazar después estas cantidades en la ecuacion (58) y despejar M. La 
ecuacion 58 se expresa si se dcsca, en funcion de la densidad del gas p. 
Como p = W/V resulta 

P RT 

M = (59) 



y cl peso molecular se obtiene di: la densidad del gas a una temperatura y 
presion dadas. La rnayoria de los métodos de determinacion de los pesos 
moleculares estan basarlos en estas ecuaciones. 



* Anåloijamrnlfi, un mol-libra es cl peso tic una siist;uni:i exprcsado fn libras 
ijuc corrcspontlc al peso iricilccular. 
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METOUO DE REGNAULT PARA LA 
DETERRIINACIOS DE LOS PESOS MOLECULARES 

Este método se usa para determinar los pesos moleculares de las sus- 
tancias gaseosas a la tcmpcratura ambiente; y se realiza asf: Un matraz 
de vidrio de unos 300 a 500 c. c. de capacidad, provisto de Have, se eva- 
cua y pesa, llenåndolo a continuacion con el gas cuyo peso molecular se 
busca a una temperatura y presion, procediendo a pesarlo de nuevo. La dife- 
rencia de pesos representa el del gas W en el matraz cuyo volumen se 
determina llenåndolo y pesåndolo con agua o mercurio, cuyas densidades 
se conocen. Con los datos asf obtenidos. se deduce el peso molecular bus- 
cado mediante la ecuacion (58). 

En un trabajo preciso se usa un bulbo mås grande para llenarlo y otro 
de contrapeso, \ se corrigen las mediciones reduciéndolas al vacfo. 

MÉTODO DE DUMAS PARA LA 

DETERMINACION DE LAS DENSIDADES DE VAPOR 

Es el método usual de determinacion del peso molecular en fase de 
vapor de los lfquidos muy volåtiles. Se toma un bulbo dc formå de retorta 
provisto de una pequena abertura conectada a un tubo capilar y se pesa 
primero lleno de aire. Se coloca inicialmente dentro del bulbo bien frio. 
unos centimetros ciibicos del liquido y dcspués se sumerge en un bano 
cuya temperatura es superior al punto de ebullicion de ese liquido. Se 
hierve basta que los vapores formados expulsan el aire del matraz v la vapo- 
rizacion es complcta; entonces se sella el bulbo, se enfrfa a la temperatura 
ambiente y se pesa. El voliimen se determina por el método de Regnault. La 
presion del vapor durante el sellado cs la atmosférica y la temperatura la del 
bano. El peso del vapor, después de las debidas correcciones se deduce 
mediante la ecuacion 

Wvapor = W (i,uHio-vu;ior) — W (bul bo-tal re) + W«lr« (60) 

El valor de W ilirl . se obtiene multiplicando el volumen del frasco por la 
densidad del aire, \ si conocemos P, V, T y W ynfl0tf cl peso molecular del 
liquido en la fase de vapor se calcula corno antes. 

METOIXI DE VICTOR MEYER 
PARA LAS DENSIDADES DE VAPOR 

Sirve para i^ual fin que el d(; Dumas, pero es mucho mås simple y flext- 
blc. La fimira 1 8 muestra un estmema del aparato. que consta de un tubo 
inlerior B, de unos 50 em de lonidtud lodeado de una camisa A. partial- 
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mente llena con un liquido cuyo punto de ebullicion es por lo menos 30 
grados mayor que el do la sustancia en estudio. La funcion de la camisa 
externa e.s mantener la temperalura del tubo interior constante por ebu- 
llicion del liquido en A. Ademås dentro de este ultimo tubo. existe otro C, 




abierto en el fondo y por el cual pasa una varilla metålica o de vidrio sujeta 
con un tapon de hule cn la parte superior como se observa. y provisto de 
un ångulo o anzuelo en el fondo. La salida de B comunica con una bureta de 
gas G, llena de agua, en cuyo caso (-s necesario hacer la correccion de presion 
corresponcfiente del vapor acuoso, o bien cn lugar de agua se coloca mer- 
curio que resulta prefcriblc. L es un bulbo de nivel que permite el ajuste 
de presion del gas de la burela en G, a la atmosférica. 

El liquido cuyo peso molccular se detennina va encerrado en una ain- 
polla diminuta provista de un labio finamente alargado P. que se pesa cn 
vacio primero. Dcspués se extrae el liquido necesario para produeir unos 
40 6 60 cc clc vapor y se sella el bulbo con cuidado con una Uama. pesan- 
dose do nucvo. La diferencia de pesadas nos da el liquido a cvaporar. La 
ampolla se cuelga en el anzuelo y el aparato queda dispuesto como lo 
muestia la figura. 

Para hacer una medic.ion. se hiervc el liquido en A, y se mandene asi 
durante la operac.ion. Al alcanzar cl equilibrio térmico, los niveles en G 
v L son isrualcs. y entonecs se efectiia una lectura. A continuacion se rom- 
pe la ampolla haciendo chocar su rucllo contra la base de C, al mover, 
desde /). la varilla haria arriba. 

Rolo el bulbo, vaporiza el li(|uidf> y el volumen de aire se desplaza 
uesele e-I fondo de B a la burela de £rns, en una pioprn cion ifjual al de lus 
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vapores formados a la tempcratura del tubo interior. En cuanto enfria 
a la tempcratura ambiente se mide el volumen otra vez. Si los niveles en 
G y L son Iguales, la presicn del aire es la atmosférica exterior a la bu- 
reta, ? la tempcratura nos la proporciona el termometre H. 

Determinado el j)eso W de liquido y su volumen corno vapor a la 
tempcratura ambiente T y presion P, la densidad del vapor y su peso mo- 
jrcular se calculan fåcilmcnte. 

DETERMINACION EXACTA DE LOS PESOS MOLECULARES 

Los pesos moleculares calculados mediante la ley de los gases ideales 
son aproximados incluso cuando los datos son precisos, y la razon es que 
aun a la presion atmosférica dicha ley no representa con exactitud la con- 
ducta de los vapores. Por ese motivo, si deseamos un valor exacto del peso 
molecular. debe efectuarse un tratamiento especial de la ley de los gases 
ideales o usar una ecuacion de los gases mås precisa. 

Cuando se conocen las constantes a y b, el uso de la ecuacion de van 
der Waals nos darå una concordancia mayor entre los valores calculados 
v. los observados. Para nuestro proposito sin embargo, la ecuacion de Ber- 
thelot es la mis conveniente pero solo puede.' usarse cuando la temperatura 
v presion critica de la sustancia estån disponibles. Como n — W/M, 
!a ecuacion (54) nos da para M. 

Mas aun. como W/V — p, la ecuacion 61 se escribirå asf: 

de la cual se obtiene la densidad cuando se conoce M, o viceversa. 

La måxima exactitud Iograble con la ecuacion de Bertheiot se mostrarå 
con los datos del cloruio de metilo siguientes. T c = 416. 2°K, P c — 65.8 
atm. mientras que la densidad en las condiciones tipo es 2.3076 g por litro. 
De aqui que por la ecuacion (62) 

M = 2.3076X0.08205X273.2 F 9X1X416.2 / _ (416.2) » \] 

1 [ 128X65.8X273.2 V b (273.2) */] 

- 50.62 g mol -i 

v la obtentcla tcoricamente es: 50.19. Con los mismos datos, mediante la 
ley de los gases ideales obtenemos: 51.71. 

Un método de obtenrion de los pesos moleculares exactos es cl de las 
deusidades limit?. KsU: métod.o i\\w. da exc<4entes resultados, esta basado 
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en el hecho de que cuando la presion tiende a cero la lev de los gast-s es 
exacta en rualquier caso. I^as densidades de un a;as o vapor se determinan 
a una temperatura dada y a la presion atmosférica y otras menores. La 
relacion se grafica contra la presion P. Si el vapor n t, r as son ideaks. esta 
relacion debena ser la misma a todas las presiones 



P M 



M 

= constante (63) 



1 P RT 

Sin embargo, como esta conclusion no es vålida para los gases rcales. la 
relacion p/P se modifica con la disminucion de la presion. Afortunada- 
mente la grafica es casi lineal en la pråctica y puede extrapolarse a cero 
sin dificultad y entonces tenemos la relacion p/P lmiite correspondiente a 
la ley de los gases ideales. 

(-) -- 

M = RT(-£) ( 64 ) 

\ P / p = o 

Este método se ilustra con los datos del bromuro de hidrogeno dados 
en la tabla 1-6, mientras que la figura 1-9 nos muestra la grafica dc p/P y P. 

Tabla 1-6. Las densidades del HBr a diferentes presiones (0°C) 



P (atmosfcras) 


p (g/litro) 


P/P 


1 


3.6444- 


3.6444 




2.4220 


3.6330 


v 3 


1.2074 


3.6222 


0 




3.6108 (cxtrapdiado) 



El valor extrapolado de p/P es 3.6108 g por litro por atmosfera a 0°C. De 
aquf que el peso molecular del bromuro de hidrogeno es 

M = 3.6108 X 0.082054 X 273.15 = 80.93 g mol- 1 

El valor calculado a partir del peso atomico es 80.92. 

RESULTADOS DE LAS MEDICIONES 
DE LAS DENSIDADES DE VAPOR 

La determination dc las densidades dc vapor dc gran numcro de sus- 
tancias nos ensena que cl peso mokxular dc las mismas en su fase dc vapor, 
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3 670 
3.650 
~ 3.630 
3.610 
3.590 

0 Vi 2 / 3 1 l'/ 3 

P-A(m6sferas 

Figura 1-9. Gråfica de p/P contra P para el HBr a O c C. 

cn un intervalo de temperatura establecido. es la que se podria esperar de su 
fårmula simple. Asi acontece con el amomaco, dioxido de carbono, monoxi- 
do de carbono, hidrogeno, cloruro de metilo, fluoruro de metilo, éter etilico. 
tetracloruro clc carbono, cloroformo: disulfuro de carbono y acetona. Sin 
embargo, hay otras sustancias que exhiben iina conducta anomala. Estar 
pueden dividirse en dos grupos: (a) el constituido por aquellas sustancias 
con densidad de vapor mås elevada de la que era de esperar de sus fårmu- 
las simples, y (b) los de una densidad menor. Todas estas anormalidades 
son mayores de las que podria obtenerse por la incertidumbre experimental 
o por la desviacion de la idealidad. 

Las sustancias que presentan densidades ariormalmcnte elevadas, se con- 
fidera que presentan asociacion en la fase dc vapor: es decir, son moléculas 
compuestas de mås de iina unidad estructural simple. Concuerda con este 
punto de vista el hecho de que el peso molecular calculado es un niimero 
entero mu.hiplo de la formula simple. Asi sc observa que el cloriiro de alu- 
ininio en ostado de vapor es { A1C1 3 ) - 6 ALC1, ; , el cloruro féirico es Fe 2 Cl 6 , 
el cloruro de berilio es Be^Cl.,, y el de galio : Ga : Cl 0 . El azufre cs otra 
sustancia que muestra diferentes estados de asociacion en su fase gascosa 
a diferentes tempcraturas. Las sustancias que exhiben densidades de vapor 
anonnalmentc bajas, se disocian por efecto del calor en moléculas mis 
simples, k> que conduce a un numero de partlculas mayor y en consecuencia 
a una densidad menor para una presion dada. Asi el vapor del cloriiro dc 
arnonio ccntienc XII:; y HC1 como rcsultado de la reaccion: 

XH,CI = NH, - HC1 

Analogamtntc, el VC%, se disocia en su fase de vapor en PC1 3 y Cis, 
micntras que el N 2 0 4> lo hace en dos moléculas de NO,. En cualquier caso 
la proportion de la disociacion es una funrion de la temperatura y presion. 
A tempcraturas suficicntemeiHe clcvadas estas sustancias pueden estar di- 
sociadas totalmente micntras que a bajas tempcraturas se comportan rasi 
nonnalmcntc. Dc liecho en la pructica, todas las sustancias presentan alguna 




52 Capftulo 1: Gases y liquidos 

anormalidad si su temperatura es suficientemente elevada. Asf por ejemplo 
el G0 2 se disocia arriba de los 2000°C en CO y O, lo mismo sucede 
con el cloruro de aluminio a 400°G, que es Al 2 CI e , pero a 500°G formå una 
mezcla de A1 2 C1 6 y AIG^, mientras que a UOO°C no existe otra cosa que 
AIC1 3 . Si aiin se calienta mås, este ultimo compuesto se disocia en Al y Cl. 
De aquf que cuando nosotros hablamos del peso molecular de una sustan- 
cia en fase gaseosa es muy importante tener en mente la temperatura a 
que nos referimos. 

LA CAPACIDAD CALORIFICA DE LOS GASES 

Se define asf a la cantidad de calor necesaria para elevar la tempe- 
ratura de la unidad de masa de una sustancia 1 grado. Asf el calor espe- 
cifico es el numero de calorias requerido para elevar 1 grado centfgrado 
la temperatura de 1 gramo de sustancia. Los cålculos qm'micos se hacen 
mas frecuentemente en base al numero de moles, y por esa razon, es mås 
conveniente tratar con la capacidad calorifica molar que es la cantidad 
de calor preciso para aumentar la temperatura de un mol de sustancia 1 
grado. Forzosamente resulta igual al calor especifico gramo multiplicado por 
el peso molecular de la sustancia en cuestion. 

Hay dos tipos de capacidad calorifica, esto es, segun se calienta la 
sustancia a presion constante o a volumen constante. En este ultimo caso 
toda la energfa proporcionada va a incrementar la interna de la sustancia 
y a esa capacidad la designamos por C„. Por otra parte, al calentar una 
sustancia a presion constante, la energfa suministrada no solo incremen- 
ta la interna sino que hace posible la expansion de la sustancia venciendo 
la accion que ejerce la presion atmosférica, por eso esta capacidad que 
designamos por C debe ser mayor que la anterior. En liquidos y solidos, 
donde la variacion de volumen por calentamiento es pequeno, la diferen- 
cia entre C p y C v es ordinariamente ligera. Sin embargo, en los gases donde 
aquellos cambios son grandes, la diferencia C p - C„ es significativa siempre 
y no debe despreciarse. 

Es posible realizar alguna deduccion importante sobre la conducta de 
los gases relativa a los caiores especfficos, a partir de la teoria cinética. 
Segun la ecuacion (36b ) la energfa cinética de traslacion de un gas ideal 
por mol es 

E^-RT 
2 

Si ésta es la unica formå de energfa que el gas posee (monoatomico), la 
diferencia correspondiente a dos temperaturas distintas T 2 y 7\ valdrå: 



AE = E K - E K = - R{T, - TO 
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Cuando T 2 - T t = 1, AE es la energfa necesaria para aumentar la de 
traslacion de un mol de gas, un grado, sin realizar un trabajo extemo, o 
en otras palabras, la capacidad calorifica por mol a volumen constante 
C V} de aqiri que: 

C„ = -Æ = -X 1.987 
2 2 

= 2.98 cal grado-' mol- 1 (65) 

La teorfa cinética predice, por esa razon, que C v para cualquier gas ideal 
con energfa de traslacion unicamente es de unas 3 calorias por mol, y, 
ademås, su capacidad calorifica debe ser constante e independiente de la 
temperatura. 

Anåloga prediccion puede hacerse para la capacidad calorifica a pre- 
sion constante, C p . En vista de las consideraciones anteriores se deduce que 

C p — C v + w cal grado-' mol -1 (66) 

donde w es el trabajo realizado contra la presion de confinamiento P } cuan- 
do un mol de gas se expande desde un volumen V x a Ti al de V z a T z = 
Ti + 1. El valor de w puede obtenerse por la relacion 

w = [ ' PdV (67) 
Jn 

que se discutirå con mayor detalle en el capftulo 3. Si diferenciamos ahora 
PV = RT manteniendo constante la presion, tendremos: PdV = RdT y 
al sustituir en la ecuacion (67) vemos que: 

m = / PdV = / RdT 

= R{T* - Ti) 

Cuando T 2 — Ti~\ ésta se reduce a w - R por mol, y de aqui que para 
un gas ideal 

C p = CV + R cal grado-' mol" 1 (68) 

La ecuacion (68) es valida para todos los gases, y permite la conver- 
sion de C p a C v o viceversa. Al insertar el valor de C 0 en la ecuacion (65) 
tomando en cuenta el de R, vemos que para un gas ideal que posee energia 
de traslacion unicamente, C p debe ser igual a 



= 4.97 cal grado-' mol -1 



(69) 
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En consecuencia ; C p resulta constantc c independiente de la temperatura en 
todos los casos, lo mismo que C\ : . y la relacion C p /C r comunmente designada 
por 7, debe ser constante e igual a 

_ C, _ 5/2 R 
7 ~Ch.~ 3/2 R 
= 1.67 (70) 

En la tabla 1 -7 se presentan los valores de C P . C v . C f — C Vi y y para 
diferentes gases a 15°C. Se observarå antes que nada, que el requisito 
Cj, — C\, — R — 1.99 cal por mol, es satisfecho por casi todos los gases de 
la tabla. Ademås las predicciones de la teoria cinética por las cuales 
C p — 4,97 y C v = 2.98 cal mol se ven apoyadas por las capacidades calo- 
rificas de un grupo de gases que incluye al argon y helio. asf como también 
al kripton, xenon y un grupo de vapores metålicos. Sin embargo, la pre- 
diccion no es vålida para los restantes gases de la tahla. Su inspeccion 
revela que los diferentes gases pueden dividirse en clases de acuerdo con los 
valores de y. El primer grupo lo constituyen los cases que obedccen la 
teoria cinética con un valor de y = 1.67. Los demås estån agrupados segiin 
que y sea proxima a 1.4, 1.3 6 tenga otros valores menores. El decreci- 
miento en y estå asociado siempre con la complejidad de las moléculas 



Tabla 1-7, Capacidad calorifica de los gases a 15°C 
(Galorias mol^ 1 grado-') 



Gas 


Formula 


c„ 


Cv 


C p - C. 




Argon 


Ar 


5.00 


3.01 


1.99 


1.66 


Helio 


He 


4.99 


3.00 


1.99 


1.66 


Monoxido de carbono 


CO 


6.94 


4.95 


1.99 


1.40 


Cloro 


CI. 


8.15 


602 


2.13 


1.35 


Hidrogeno 


H; 


6.83 


4.84 


1.99 


1.41 


Cloruro de hidrogeno 


HC1 


7.07 


j.01 


2.06 


1.41 


Nitrogeno 


N: 


694 


4.94 


2.00 


1.40 


Oxlgeno 


o : 


6.96 


4.97 


1.99 


1.40 


Dioxido de carbono 


CO, 


8.73 


6.71 


2.04 


1.30 


Sulfuro de hidrogeno 


H.S 


8.63 


6.54 


2.09 


1.32 


Oxido nitroso 


N.O 


8,82 


6 77 


2.05 


1.30 


Dioxido de azufre 


SO, 


9.71 


7 53 


2.18 


1.29 


Acetilcno 


C,IC 


9.97 


7.91 


2.06 


1.26 


E teno 


CII, 


10.07 


8.01 


2.06 


1.26 


Etano 


CM. 


11.60 


9.51 


2.09 


1-22 
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involucradas. Asi el argon y el helio cuyo valor de y es 1.67 son monoatomi- 
cos; las sustancias con un valor de y igual a 1 .1 6 proximos a este valor, como 
ri O^, N 2 , CL, son diatornicac y cuando aquel coeficiente es proximo a 1.3 
corrcspondc a sustancias triatåmicas. Valores aiin menorcs de este Ultimo 
numero corresponden a moléculas mås complejas. Finalmente senalaremos 
que todas las sustancias cuyo valor de y es menor a 1.67 poseen valores 
de C p y C v mucho mayores a los uredichos por la teorfa cinética de C p = 
5 /= Ry C v = R. 

Estas capacidades calorfficas sugieren que el supuesto fundamental de 
que la unica energia de un gas es cinética. no es vålida en todos los casos. 
Una molécula monoatomica puede realizar solo un movimiento de trasla- 
cion y las deducciones de la teorfa sera.n correctas entonces, pero cuando 
la molécula es compleja. entonces esta sujeta no solo al movimiento de 
traslacion sino también al de rotacion y vibracion. Si imaginamos a una 
molécula diatomica como una "pesa de gimnasia" unida por un resorte 
elåstico, entonces los dos åtomos pueden ejecutar vibraciones entre si a lo 
largo de la lmea de sus centros. Mis aiin, la molécula como una unidad 
puede realizar rotaciones alrededor de ejes perpendiculares a la lmea de 
union de los centros de masa de esas moléculas. Estos movimientos invo- 
Uicran términos adicionales para la energia del gas; y si dependen de la 
temperatura, como cs el caso, aparecerån términos adicionales en la ecua- 
cion de capacidad calorifica del gas. En los capitulos 16 y 18 daremos una 
discusion detallada de las energias de vibracion y rotacion de las molécu- 
las de gas. 



TEORIA DE LOS GASES NO IDEALES 

Se reduce esencialmente a la de las fuerzas intermoieculares de van 
der Waals. Aunquc no estamos preparados ahora para discutir la naturaleza 
de estas fuerzas,'"' es sin embargo importante presentar un breve resumen de 
los resultados. La tcoria nos ensena que la energia de interaccion, E, 
entre un par de moléculas estå dada por: 

E' = _ — + - (71) 

y la fuerza de interaccion por 

f = å ^_ (73) 

cl onde A y B son constantes caracteristicas de Jas moléculas implicadas, 
r es la distancia de scparacion y n una cons tante cuyo valor puede variar 



5 Vuase el Capitulo 16 
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desde 9 a 12. En estas ecuaciones, el primer término de la derecha repre- 
senta la atraccion y el segiindo la rcpulsion intramolecular. De estas ecua- 
ciones es obvio que las fuerzas intermoleculares son de corto alcance en 
su caråeter, y que aumentan con gran rapidez cuando la distancia entre 
las moléculas se hace pequena. 

El estudio de estas interacciones hizo posible la explicacion teurica del 
segundo coeficiente virial, y con menor éxito del tercero, pero atm no ha 
sido posible establecer una teoria que dé cuenta cabal del comportamiento 
P-V-T de los gases en una amplia zona de valores de la temperatura y 
presion. 

LIQUIDOS 

Desde el punto de vista teorico. un lfquido se considera como una con- 
tinuacion de la fase gaseosa en una region de volumenes pcquenos y atrac- 
ciones moleculares muy grandes. Las fuerzas cohesivas en un lfquido dchen 
ser mås fuertes que las de un gas incluso a presiones muy altas, porque son 
suficientemente elevadas para mantener las moléculas en im volumen defi- 
nido. No debe pensarse que estån rfgidamente fijas; tienen algun grado de 
movimiento, pero restringido, y su camino libre medio es mucho menor 
que en la fase gaseosa. 

Nuestro conocimiento de la naturaleza del estado Hquido cs incompleto 
aun. A causa de la proximidad de las moléculas entre si, se. observan efec- 
tos propios caracteristicos, que en los gases son secundarios ciiando se pre- 
senten. Asf sucedt; con el agrupamiento, asociacion y orientacion general 
de las moléculas en algun orden, aunque no miiy pronunciado. La situation 
de los lfquidos es muy complicada y el progrcsn en su conocimiento ha 
sido bastante lento. 

LOS FENOMENOS CRITICOS EN LOS LIQUIDOS 

Si un lfquido como el agua, se coloca en un tubo vacfo, que se sella 
después, se evaporarå en parte y ejercerå una presion anåloga a la dc un 
gas, y si la temperatura es constante se establrce un equilibrio entre las 
fases lfquida y vapor. La presion de vapor establecida es caracterfstica 
de cada llquidc y es constante a cualquier temperatura dada; se le conoce 
como la presion saturada de vapor del liquido que se incrementa continua- 
mente con la temperatura. Asi a 25°C la presion de vapor del agua es 
23.76 mm de Hg, mientras que a 100° es 760 mm dc Hg. A medida que 
el agua contenida en el tubo sellado se calicnta de nucvo, se evaponi mås 
y mås agua y la presion se sigue incrementando. En todas las ocasiones existe 
un limite definido de deinarcacion o menisco, entre el liquido y la fase d(; 
vapor. Cuando alcanzamos la temperatura de 374' C, sin embargo, el menis- 
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co se hace indefinido y dcsaparccc. A esta temperatura las propiedadcs 
del lfquido y vapor si: haren idénticas, \ no hav distincion entre ambos. Urt 
Hquido en esta contlieion sc encuentra en el punto critico. La temperatura, 
la prcsion de vapor saturado, y cl volumen molar correspondiente a cste 
punto se designa como la temperatura critica, la pr, sum critica. y el volu- 
men critico respectivos. Sus valores que son constantes y caracteristicos 
de cada sustancia. se conocen como constanti r enticas. Para el agua son las 
siguientes: t e — 37 1. t c C. P. — 219.5 atmosferas. y V, — 58.7 cc por mol. 

Al calentar el tuba sellado aun ligeramente por encima de la tempera- 
tura critica no hay nincuna cvidencia de que existe Hquido. La masa 
total gascosa permaneee en esc estado, independicntcmcntc de cuånto se 
calicnta o cuån grande sea la presion extern a aplicada. Como los fenomc- 
nos descritos cn el caso del agua los presentan todes los liquidos, se Ilega 
j. la conclusion de que ningun liquido existe a tales temperaturas por en- 
cima de la critica bajo cualquier prcsion que se apliquc. 

Los fenomenos criticos son reversibles. Cuando cl gas en el tubo sellado 
se enfria debajo de la temperatura critica. si la presion es sufio.icnte- 
mente elevada reaparece el menisco y de nuevo tencmos do5 fases: liquido 
y vapor. 

LAS RELACIONES P-\ -TES GASES Y LIQUIDOS 

El primer dato conipleto de las relaciones P-V-T de una sustancia en 
ambos estados. <ras y liquido, fueron obtenidos por Andrews 0 en el dioxido 
de carbono, para eilo midio la variat ion del volumen de CO ? con la pre- 
sion a diferentes temperaturas, dernostrando que la temperatura critica 
del CO- es 31°G a una presion critica de 73 atmosferas. 

I-a figura 1-10 muestra una gråfica presion- volumen del CO- a diver- 
sas temperaturas constantes, conociéndose cada una de las curvas como 
notcrmas o Vincas uotérmicax. 

Los datos de la gråfica no sc debcn a Andrews sino a investigadores 
posteriores. La linca isotcrina correspondiente a la temperatura de 48.1°C 
es analoga la hipérbola exigida por la ley de Boyle y no muestra la minima 
presencia de dioxido de carbono liquido aun n las presioncs mas elevadas 
alc.anzables. Tuuales condicioncs sc logran a 35.5, 32.5 y 31.1 0 C C pcro al 
aplieai la ley de Boyle se observa un error consirlerable. porquc el gas 
no se cornporta idealmentc. A 30.98 C C, sin embargo, el CO ;; permaneee 
gaseoso uniramentc a presioncs menores de 73 atmosferas, (Hnea a6 . A 73 
atmosferas (punto b aparcce el primer liquido a la temperatura mås alta 
en que puede obseivarse el liquido, por lo cual 30.98°C debe ser la term 
peraiura critica del CO». Un incremento postcrior cn la prcsion a dicha 
temperatura (linea bIC) muestra unicaniente la pivscncia de Hquido y en 
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Figura 1-10. Isotennas del COi, 



consecuencia esta lmea representa la compresibilidad del dioxido de car- 
bono lfquido a esta temperatura. Debajo de 30.98°C, la conducta del gas 
en compresion es muy diferente, como se juzga en las isotermas 21.5, 13.1; y 
a 21.5°C, por ejemplo, existe un solo gas a lo largo de la lmea di. En i apa- 
rece lfquido, con un volumen especffico n, y la presion del sistema permane- 
ce inalterable mientras coexistan el gas y el liquido. Durante esta etapa, 
un aumento de la presion produce simplemente una condensacion mayor 
hasta que se alcanza el punto f, en donde el gas se condensa totalmente, y 
entonces una nueva sobre-presion origina compresion en el lfquido unica- 
mente, como nos lo ensefia la lmea fg. A temperaturas mås bajas, la 
conducta es anåloga a la de 21.5°C, exceptuando las porciones horizontales, 
que corresponden al intervalo de coexistencia del lfquido-vapor, que se 
hacen mås largas a temperaturas mås 
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De esta explicacion es posible concluir, que, en el årea situada a la 
izquierda de la que tiene formå de boveda y debajo de la linea bE, exis- 
tirå s61o 0O 2 Ifquido; a la derecha de bE y del årea en formå de cupula 
existe unicamente C0 2 gaseoso, mientras que en el interior del årea re- 
petidamente citada hay una coexistencia del Ifquido y vapor. 

Todos los gases se comportan anålogamente al COz por compresion 
isotérmicaj pero en cada caso las curvas se desplazan de acuerdo con las 
caracterfsticas y temperatura critica del gas en cuestion. Asf, por ejemplo, 
la temperatura critica del helio es — 268°G y el årea en formå de boveda 
ae mueve hacia abajo; en tanto que la temperatura critica del cloro es de 
144°C y el årea en formå de boveda ectå desplazada hacia arriba respecto 
a la del G0 3 . 

EL PRINCIPIO DE CONTINUIDAD DE LOS ESTADOS 

Para efectuar nuevas consideraciones teoricas es esencial mostrar que el 
estado Ifquido no representa una transition discontinua y aguda del gas, 
sino mås bien una continuacion de la fase gaseosa en la region de las atrac- 
ciones intermoleculares intensas y voliimenes muy pequenos. Nos propone- 
mos logrado mediante las consideraciones siguientes: supongamos que se 
desea convertir el C0 2 Ifquido a 21.5°C y presion establecida por el punto 
A de la figura 1-10, en gas a igual temperatura y una presion dada por el 
punto B~. La formå mås fåcil de efectuarlo es siguiendo la isoterma de 
21.5°C al reducir la presion a lo largo de la lfnea AfiB. Al hacerlo, aparece 
el gas de repente de manera brusca, y coexiste con el Ifquido a lo largo de la 
lfnea fi, hasta que finalmente desaparece todo el Ifquido al alcanzar el 
punto i. Igual transformation puede realizarse de otra manera. Si se calien- 
ta el Ifquido en A manteniendo constante el volumen, el aumento de tem- 
peratura conducirå al de la presion y la masa se mueve a lo largo de la 
lfnea AEC. Tan pronto como el CO, se encuentre debajo de la isoterma 
critica, punto E, el CO, es Ifquido y si lo sobrepasa se hace gas. A la tem- 
peratura critica, como acabamos de ver, el Ifquido pasa imperceptiblemente 
a gas en formå continua, y de aquf que al calentar el Ifquido desde A a C 
lo transformamos sin discontinuidad. Una vez el gas en C puede expan- 
dirse hasta D a una presion constante por calentamiento, y entonces se 
enfrfa a volumen constante desde D a B. Por esta serie de operaciones 
podemos convertir el C0 2 Ifquido en gas a 21.5°C sin introducir una dis- 
continuidad entre las fases. 

La inferencia de este principio de continuidad de los estados es de gran 
importancia porque sugiere que si tenemos una ecuacion de estado sa- 
tisfactoria en una region de presiones elevadas y temperaturas bajas, dicha 
ecuacion debe aplicarse también a las condiciones que prevalecen en el 
punto critico y en el Ifquido mismo. Veremos a continuacion como la ecua- 
cion de van der WaaU satisface todai e»tas exigencias. 
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LA APL1CACIOX DE 

LA ECUACION DE VAN DER WAALS 

A LAS ISOTERMAS DEL DIOXIDO DE CARBOXO 

Al sustituir en la ccuacion de van der VVaals n por la inddad, y los 
valorcs de av b generales por los del CO;, es dccir : 



podemos calcular para una temperatura dada la relation P-V por er.cima. 
debajo y en la temperatura critica. Los icsultados de tal calculo si resu- 
men en la figura 1-11. La gråfica, en general, es analoga a la obtruida 
experimentahnente. A t,, por ejemplo. situada encima de la temperatura 
critica. la relarion P-V correspondc muy aproximadamente a la isotenna de 
48.1 C G de la figura 1-10. A t c que es la critica se obscrva un libero salto 
en a, el punto critico, que esta de acuerdo con la observacion. Debajo de la 
temperatura critica, el intervalo que determina la coexistencia del lfquido 
y gas esta. indirado por la Hnea un formå cle S. bed en f s . en lugar de por 
el intervalo de presion constanie observada, Por csa razon. v en estrieto 
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Figura 1-11. Isolerings del ( !<). de nrurrdo con la »■ciiani'm cl'- v;l " t ' cr Wanls. 
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acuerdo con los datos expei inientales la ecuacion de van der Waals deja 
quo desrar. Sin embargo, aliiunos mvrstigadores han encontrado qne por 
compresion del gas muy ruidadosamente. parte di' la curva bc puede efec- 
tuarse. aunque solo en rondiciones inestablcs. De manera analoga. si se 
libera la presion ejercida sobre un liquido de manera lenta. se obtiene de 
nuevo parte de la rurva al prro en condicion inestable. 

DETERMIXACIOX DE 

LAS COXSTAXTES DE VAN DER WAALS 

Si snponemos que la ecuacion de van der Waals es aplicable en el punto 
critico. sus constantes caracteristicas para un gas cualquiera podrån calcu- 
larse de la manera siguiente. Al expandir y reagrupar los térm'mos de h 
ecuacion tenemos: 

(p + y-\ (V — b) = RT 
PV 3 - V*(RT + Pb) + aF - ab = 0 
y, _ + y, + (•) y _ (*) . „ (73) 

Esta ecuacion es cubica en V. y par3 un valor dado de P y 7", data 
tres soluciones diferentes de V en general, que pueden ser todas reales. 
o una real y positiva y las otras dos imaginaiias. Asi la fisjura 1-11 muestra 
en las tres raices d. c y b. niientras que en i, presenta una sola. Sin 
embargo, en el punto critico ias tres raices son no solo reales y posltivas sino 
idénticas e iguales a T' c . De aqui, la dtfcrcncia [V — V e ") -■- 0, y en con- 
sectiencia. 

V V. 0 (74) 

Podemos desarrollar la ecuacion (74}, scgun la fårmula del binomio y ob- 
tendrernos: 

V* -.(3 V ! + (3 I pK - VI = 0 (75) 

En el punto criiico las ecuacioncs (75) \ (73 deben set idénliras. Al corn- 
parar c ignalar los cocfirienres obtetidrenios: 

S r, 

3 l '; 

j 
i 



RT,. ■!■ ftP,. 



(7 



(76) 
(77) 
(78) 
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De la ecuacion (77) se obtiene para a 

« = 3»X (79) 

mientras que las ecuaciones (77) y (78) nos dan para el valor de b 

& = y (80) 

Asf obtenemos los valores dyb cuando los de P c y V c son conocidos, o 
viceversa. 

Ordinariamente el volumen critico es la constante conocida con menor 
seguridad, y por esa razon, es preferible calcular a y b a partir de T c y Pc 
uinicamente, y se logra con facilidad por elimination de F e i entre las ecua- 
ciones (76) y (80), con lo cual tenemos 

>=Æ ,8« 

De nuevo, entre las ecuaciones (76), (80) y (77) se deduce que a vale: 

a= EH!li (gg) 

64 P c 

También una combinacion entre las ecuaciones (76) y (80) nos propor- 
ciona el valor de R en funcion de las constantes, es decir: 

3 T c T c 

Aunque la ecuacion de van der Waals predice un valor de 2.67 para el 
coeficiente en la ecuacion (83), los valores del mismo son generalmente mås 
ahos y difieren entre si en gases diferentes. Asi en el caso del helio esa 
constante vale 3.18, y en el agua es 4.97. Estas diferencias obedecen a las 
incertidumbres inherentes a la ecuacion de van der Waals. 



LAS CONSTANTES CRITICAS DE LOS GASES 

La tabla 1-8 da los valores de las constantes criticas de algunos gases. 
En lugar del volumen critico, se da la densidad critica; es decir el peso de 
sustancia en el punto critico por centmietro cubico. El volumen critico 
se obtiene al dividir el peso molecular de la sustancia por la densidad 
critica. 
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Tabla 1-8. Constantes criticas de los gases 



Gas 


*.(°G) 


Pc (atm) 




Amomaco 


1 


i 1 1.0 




Argon 


1 90 


AR 
Tro 


n mi i 


UlOXJuO lic uulMmU 






U/ruU 


ivit?ii(JAiuy ue \~4Ai uuiiu 


1 QQ 






ojoro 


1 A.A. fl 


7fi 1 
/D.l 


U. J/o 


Etano 


^9 1 


*ro.O 


n 91 


i 1RUI1U1 C L111LO 




fil 1 


n 9711 




Q 7 




n 99 




AV / .3 






1— 1 i/T i*Aft^n / \ 

niurogciio 


93Q Q 


19 S 




Neon 


—228.7 


25.9 


0.484 


Oxido nitrico 


-94 


65 


0.52 


Nitrogeno 


-147.1 


33.5 


03110 


Oxigeno 


-118.8 


49.7 


0.430 


Propano 


96.81 


42.01 


0.226 


Tolueno 


320.6 


41.6 


0.292 


Agua 


374.4 


219.5 . 


0.307 



Gailletet y Mathias hallaron que cuando los valores medios de la suma 
de las densidades del lfquido y vapor saturado de la sustancia se grafican 
contra la temperatura, se obtiene una lmea recta, como nos lo muestra la 
figura 1-12. La ecuacion de esta lmea es 

t - A + JJ + 84) 

donde di es la densidad del lfquido a una temperatura cualquiera t, d v la 
densidad del vapor saturado a esa temperatura, y A y B constantes eva- 
hadas gråficamente. Una vez que se determina la ecuacion, la densidad 
critica se puede evaluar para la temperatura crftica d p — d+ — d c , y la 
ecuacion se reduce a , 

f,= A +b(^~ A +Bdr (85) 

La sustitucion de t c nos d a entonces la densidad critica. Estas densidades se 
obtienen con mayor seguridad por este procedimiento que por medicion 
directa en el punto critico. 

EL PRINCIPIO DE LOS ESTADOS COltRESPONDIENTES 

Si sustituimos en la ecuacion de van der Waait lo* valores de a, b y R 
proporcionados por las ecuaciones (81), (82) ^y.('83), obtenemos 
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Dividiendo ambos miembros de la ecuacion (86; por P C V C resulta 

(L j. 3 7 ^ fil _ lN \ = 8 ^ 
6 ( Pr + r) (3 l% " 1} = 8 Tr {87) 

donde P r - P/P,: V, = V/l\- y T, = T/T c . P r , V r y T r se dcnominan: 
presion, volumen y temperatura rcducidas. La ecuacion (87), expresada 
en funcion de estas ultimas variables, iio posee coustanlcs particulares de 
las distintas sustancias y debe ser aplicablc a la gcneralidad de los liqui- 

200 1 1 




Densidad-j cc— 1 



Figura 1-12. Yariacion linral dr la densidad media de SO , con temperatura 

dos y gases. Se la conocc como uiia ecuacion reduc'uia de cstado. Su signi- 
ficado fisico es que para un valor establecido de T, \ P 0 todos los Hquidos 
v »-ases deberian poscer igual volumen correspondiente. 1 ', 

Este prineipio es solo parciahnente conecto, y sugiere que es posibie 
obtener una corrclarion mas cxacta de los datos experimentales cuando las 
diversas sustancias estan en sus cstados c orrespomlientes, es decir a iirualt s 
valores de T T , V , y P T . El prineipio es de uso freeuente y utilidad en ler- 
iiKidinainiea y en Ids calculos de la ingenieria qulmica, niuy esprcialmi'nn- 
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a temperatnras elevadas. Véanse las referendas de Maron y Turnbull, 7 
Do elge 8 y Gouq-Jen Su. 11 

LICUEFACCION DE LOS GASES 

El método particular empleado depende de la naturaleza del gas. Los 
vapores de las sustancias que son lfquidos en o cerca de la temperatura 
ambiente y presion atmosférica sc condensan simpkmente por enfriamiento. 
Otras sustancias que son liquidas a tempcraturas mas baj as pueden con- 
densarse bien, sea por presion o por una combinacion de enfriamiento y 
compresion. El enfriamiento reduce considerablemente la presion requerida 
para la licuefaccion como puede verse en la figura 1-10. Con los gases 
■permanentes" sin embargo, tales como el oxfgeno, nitrogeno y helio. la apli- 
cacion de la presion no ocasiona licuefaccion y es necesario para lograrla 
recurrir a procedimientos mås complicados de enfriamiento, compresion 
y expansion an tes de poder licuar dichos gases. 

Para que cl proceso que nos ocupa sea factible, un gas debe enfriarse 
debajo de su temperatura critica y como éstas son muy bajas, como se 
puede ver en la tabla 1-8, ia licuacion de los gases "permanentes" exige 
un enfriamiento intenso asf corno una compresion coiisiderablc. Para lograr 
nsas teniperatiiras tari bajas. se utilizan dos principios generales o iina com- 
binacion de los dos, esto es: a'! una expansion adiabatica en la cual se 
toma en cuenta el efecto de Joule-Thomson, 1 " y b) se deja enfriar el gas 
en si. realizando nn trabajo en expansion adiabåtica contra el piston. Estos 
metodes se ilustran en el proceso de Linde v Claude de licuacion del aire. 

El principio basico de estr proceso es el uso del principio al senalado 
anteriormente. La figura 1-13 muestra csquemåticamente las etapas del 
proceso. El aire se comprime primero a unas cien atniosferas, y asi se 
Iogra la condensacion y eliminacion de la mayor parte del agua que con- 
tiene el aire. El calor prodiicido durantc la compresion se elimina al pasar 
cl gas por los serpentines C. refrigerados por asrua o amomaco. El gas 
scco pasa entonces por una cspiral de cohrc S, de la cual se expande a una 
presion casi igual a la atmosférica mediante una valvula V. El gas asi 
enfriado por el electo de Joule-Thomson pasa pov el serpentin de cobre y 
ctifria atm mas aquella porcion del mismo eomprhnida entretanto. Al repe- 
tir este ciclo varias veecs, la temperatura se abate de tal formå que parte 
del airr condensa y si. rccoge por el fondo dc la cåmara L, extrayéndose. 
El resto sin condensar se circula de nuevo. 

Maron y Turnbull, Ind. Eng. Chem., Si, 541 (1942) 

Dodge, Chemical Engineering Thermodynamics, MrOraw-Hill Book Company, 
f nc-, Xiicva York, 1911. 

■» Gouq-Jrn Su, Ind. Eng. Ch,m. 38, }K)!i (19-16) 
VtKisp ri CJajiitiilo 3. 
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Figura 1-13. Proceso de Linde para la licuefaccion del aire. 

En el proceso de Claude, el gas, en vez de expandirse libremente, es 
forzado a realizar un trabajo contra un piston que lo confina; como estå 
aislado adiabåticamente, dicho trabajo se realiza a expensas de la energfa 
interna y en consecuencia se enfria. El trabajo logrado se puede utilizar 

para operar compresoras. 

Los gases fåcilmente licuables, como el S0 2) amonfaco, cloruro de me- 
tilo y dicloro-difluorometano (freon) se usan en la refrigeracion y aire 
acondicionado, y en el laboratorio se emplean otras sustancias refrigerantes 
tales como el hielo, aire lfquido, hidrogeno lfquido y mezclas de "hielo 
seco" (dioxido de carbono solido) y alcohol, éter o acetona. Con estas mez- 
clas se alcanzan temperaturas de — 80 a — 90°C. El aire lfquido da tempe- 
ratures de -180° y el hidrogeno lfquido hasta de — 250°C. 

VISCOSIDAD 

Gases y lfquidos poseen una propiedad conocida como viscosidad, que 
se define como la resistencia que una parte del fluido ofrece al despla- 
zamiento de la otra. La viscosidad se produce por efecto de corte de una 
capa de fluido al deslizarse sobre otra, y es muy distinta de la atraccion 
intermolecular. Puede pensarse que estå causada por la friccion interna de 
las moléculas y estå presente tanto en los gases ideales como en los reales 
y lfquidos. 

Para definir la viscosidad, supongamos que un lfquido se estratifica en 
capas o pianos moleculares. Designemos al årea de cada piano por A, y 
por dy la distancia interplanar. Supongamos ademås que cada uno de los 
pianos se mueve a la derecha wn las velocidades u„ v 2 , eta, donde cada 
valor de esta sucesion es mayor que el precedente segun el incremento dv. 
El flujo que tiene lugar asi se denomina laminar, y es diferente del turbu- 
lente) en el cual no se conserva el paralelismo de los pianos. En el flujo 
laminar la fuerza requerida para mantener una diferencia de velocidad 
estacionaria du entre dos pianos paralelos cualesquiera es directsu» ente Pro- 
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porcional a A y dv, y es inversamente proporcional a dy. En consecuencia 

/ - ,a (*) m 

donde 17 es una constante de proporcionalidad llamada coeficiente de viscosi- 
dad del fluido. La cantidad dvjdy en la ecuacion (88) se refiere a la velo- 
cidad de corte G, mientras que f/A, fuerza por unidad de årea se denomina 
fuerza de corte, F. En funcion de F y G la ecuacion (88) se transforma en 

, = | (89) 

Tanto la ecuacion (88) como la (89) pueden tomarse como expresiones 
que defmen jj. 

El coeficiente de viscosidad resulta asf como la fuerza requerida para 
mover una capa de fluido con una diferencia de velocidad de un centime- 
tro por segundo respecto a otra capa situada a un centfmetro de separation. 
Aunque la fuerza / puede variar con las condiciones experimentales, el 
coeficiente de viscosidad es una cantidad fi'sica caracteristica de cada 
fluido. En el sistema egs, la viscosidad se expresa en poises, siendo éste el 
coeficiente que requiere una fuerza de una dina cuando A, dv y dy son 
todas la unidad en la ecuacion (88). Como esta unidad es bastante grande, 
las viscosidades de los gases se expresan en micropoises, es decir 10 -6 poises, 
mientras que las de los lfquidos se dan en poises o centipoises, es decir 
10 ~ 2 poises. 

VISCOSIDAD DE LOS GASES 

La viscosidad de los gases se mide por diversos métodos, alguno de los 
cuales se describirån en la seccion siguiente. Los resultados ensefian que 
los coeficientes de viscosidad de los gases se incrementan con el aumento de 
temperatura. Asf en el cloro a una atmosfera de presion es de 132.7 micro- 
poises a 20°C, 167.9 a 1Q0°C y 208.5 a 200°C. De nuevo, aunque es casi 
independiente de la presion a temperaturas bajas, no sucede lo mismo 
a presiones elevadas. Por ejemplo, para el G0 2 a 35°G y una atmosfera de 
presion 17 = 156 micropoises, pero a 80 atmosferas y la misma temperatura 
■q = 361 micropoises. 

La teoria cinética de los gases atribuye la viscosidad a una transferencia 
de momento desde un piano en movimiento al otro. Consideraciones de 
esta transferencia de momento, entre los pianos de flujo nos muestran 
que para los gases ideales esta relacionado con la densidad del gas p, el 
camino libre medio /, y la velocidad promedio de las moléculas de gas v por 
la ecuacion: 

■J = l»lp (90) 
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Como el camino libre medio \aua inveisamcntf ( on la deii'idad del gas, 
se debe comluir que la iiscosidad de un gas ideal debe ser independiente 
de la densidad y de abi también, de sn presion. Esta deduccion 5e ha 
coiifirmado a prcsiones relativamente balas. 

La ecuacion (90) puede emplearse paia calcular el camino lihrc medio 
directamente de los coeficientes de uscosidad. Paia bacer esto neecsitamos 
solo sustituir el valor de v desde la ecuacion (43 . en cino raso l sesulta 



»P 0.921 p y/Z RT/M 



p Vrt/m 

Una vez hallado l f se puede insertar en la tcuacion ' 1-8 y chtener el dia- 
metro molecular o del gas cn cuestion. 



LA VISCOSIDAD DE LOS LIQUIDOS 

Los lfquidos cxh'ben una resistencia a fluir mucho mayor que los gases 
y por consiguiente tienen tinos coeficientes de viscosidad mayores. En los 
gasses dichos coeficientes se inciementan con la temperatura. mientras que los 
de la mayoria de los llquidos disminuyen. De nuevo, la viscosidad es inde- 
pendiente de la presion en los gases cuando se trabaja a moderadas presio- 
nes pero en los lfquidos no sucede asf sino que ha\ an ainnento de la 
viscosidad con el aumento de la prcsion. 

La mayorfa de los métodos empleados en la deteiminacion de viscosi- 
dades se basa en las ecuaciones de Poiseuille o Stokcs. La primera de estas 
dos ecuaciones es 

' = Sf 

donde V es el volumen del liquido de \iscosidad rj que tluyc en el tiempo £ 
por un tubo capilar de radio r \ longitud L bajo una piesion de P dinas poi 
centfmetro cuadrado. Eb La ecuacion lis sido \enficada repetidamente. 
Cuando se emplea en los liqnidos no es necesaiio niedir todas las cantida- 
des indicadas si se conoce la viscosidad de algun liquido de leferencia con 
seguridad. 

Si medimos el tiempo de flujo de un mismo volumen de dos liquidos 
difcrentes por el mismo capilai, entonces de acueido con la ecuacion de 
Poiseuille la relacion de los tocficientes de viscosidad de los liquidos estarå 
dada por 

m _ Trl> l r i t l S/J _ i\ti 
m ~ H LY tt/VV.2 " l'.h 
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Como las presiones Pi y P 2 son proporcionales a las densidades de los 
dos liquido? p t y p = . podemos escribir también 

■L = _J_1 = £Li (93) 

en consecuencia, una vez que p„ j se conoccn, la determinacion dc 
t, y ti permiten el cålculo del coeficiente de viscosidad, del lfquido bajo 

consideracion. 

Las cantidades fi y t, se detcrminan mås convenientemente con uii 
viscosimetio dc Ostwald. figura 1-14. Se introduce una cantidad definida 
de lfquido en el viscosfmetro inmerso en un tcrmostato y se le arrastra por 
succion al bulbo B harta que el nivel del liquido se halle por encima de la 




Tigura 1-14, Yiscosirm tro dc Ostwald 



marca a. Entonces sc permite la salida del liquido y se mide el tiempo nc- 
U'urio paia que el liquido descienda de a hasta h. Se limpia el viscosimetro, 
se a^icga el liquido de referenda y se tepite la operacion totalmente. Dc 
esta maiicia tan simple re obtienen t L y t. y se calcula la visctxsidad del 
liquido mediante la ecuacion i'93j. 

La le> de Stokes csta relacionada con la cafda dc los cuerpos Iibics 
it tiavéi del fluido. Cuando un cucipo eifdico de ladio r \ densidad p cae 
ptJi anion de la sj,ia\edad a tra\és de un iluido dc densidad p m , sobre cl 
mismo attua la luet/a <na\ itacional /-,, 

4 

l,--:->\ P - Pm o (94) 

donde c-, la m cleiai ion dc la «ia\edad Esta fuciza, que tiende a aeelerar 
<■! m<i\ mm ntn del tueipn que i ,i<- , il un fluulo, se halla optiesta por Jas 
dc fi k c ion di I nu did. <|tie se ux lenient.m con el aumento de la vekx idad del 
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cuerpo que cae. Llega el momento en que se alcanza una velocidad unifor- 
me de caida para la cual las fuerzas de friccion se hacen iguales a la 
gravitacional y entonces el cuerpo sigue cayendo con una velocidad cons- 
tante a. Sir George G. Stokes demostro que para un cuerpo esférico 
cayendo bajo las condiciones de una velocidad uniforme constante, la fric- 
cion / =J estå dada por 

f 2 = 6 trr-qv (95) 

Igualando las fuerzas gravitacionales y las de friccion vemos que 

^7rr 3 (p - p m )g 
V 

Esta ecuacion, conocida romo la ley de Stokes, es aplicable a la caida 
de cuerpos esféricos en todos los tipos de fluidos con tal de que el radio del 

cuerpo que cae, r, sea grande comparado con la distancia entre las moléculas 
del fluido. Cuando r es menor que la distancia entre las moléculas hay una 
tendencia del cuerpo que cae a "descender" y la ecuacion no se aplica. 

La ley de Stokes es la base de un viscorfmetro de esfera que cae. Este 
consta de un tubo cilmdrico vertical lleno del Kquido en estudio y sumer- 
gido en un termostato a la temperatura deseada. Una bala de acero de 
densidad p, y un diåmetro adecuado para lograr una velocidad de caida 
pequena se deja caer a través del cuello del tubo, y se mide con un cro- 
nometro el tiempo de caida entre las marcas. Si se repite el proceso con un 
lfquido de densidad y viscosidad conocida, entonces la ecuacion (96) nos 
da para el cociente de las dos viscosidades 

51 = (P - Pmjh 97 j 
m (p — Pm,)tl 

Por esa razon, si conocemos una de las viscosidades, la densidad de la 
bala y las de los dos Kquidos, se puede calcular la viscosidad del Kquido 
en estudio por medio de la ecuacion (97) con los valores observados de 
ti y t t . 

En conexion con la viscosidad se emplea frecuentemente la fluidez. 
Esta, designada por <f>, es simplemente el valor recfproco de la viscosidad: 
es decir £ = I/17. 

La tabla 1-9 nos da los coeficientes de viscosidad, en centipoises, de 
varios Kquidos a distintas temperaturas. Con muy pocas excepciones (como 
el caso del dioxido de carbono liquido a baja temperatura), la viscosi- 
dad de un Kquido disminuye con el aumcnto de temperatura. Se han pio- 



6 irrrjV 

2r 2 (p - Pm )g 



(96) 
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Tabla 1-9. Coeficientes de viscosidad de los Kquidos 
(Centipoises) 



T fniiiHo 


0*G 


20°C 


40°C 


60°C 


80°C 


Benceno 


0.912 


0.652 


0.503 


0.392 


0.329 


Tetracloruro de carbono 


1.329 


0.969 


0.739 


0.585 


0.468 


Alcohol etilico 


1.773 


1.200 


0.834 


0.592 




Eter etilico 


0.284 


0.233 


0.197 


0.140 


0.118 


Mercurio 


1.685 


1.55+ 


1.450 


1.367 


1.298 


Agua 


1.792 


1.002 


0.656 


0.469 


0.357 



puesto varias ecuaciones para representar -q como una funcion de T, de la 
cual la mis simple es 

] 0gv = ^ + B (98) 

A y B son constantes, y T es la temperatura absoluta. Esta ecuacion se' 
cumple satisfactoriamente para gran numero de llquidos. 
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PROBLEMAS 

Nota: A menos que se indique lo contrario, debemos suponer que los 
gases de los problemas siguientes son ideales. 

1. Cuatro gramos de metano a 27.0 o C y presion de 2.50 atmosferas ocupan un 
volumen de 2.46 litros. Calcular el valor de la constante de los gases R en cc-atm 
grado^ 1 mol- 1 . 

2. Dos gramos de oxigeno se encuentran encernidos en un recipiente de dos 
litros a una presion de 1.21 atm. ^Cuål es la temperatura del gas en grados cen- 
tigrados? Respuesta: 200°C. 
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3. Cierto gas ocupa un volumen de 6 litros bajo una presion de 720 mm de 
Hg, a 25°C. iQué volumen ocuparå este gas bajo las condiciones tipo de temperatura 
y presion? 

4. A 0°G y bajo una presion de 1000 mm de Hg. un peso dado de N, ocupa 
un volumen de un litro. A — 100°G el mismo peso de gas a la misma presion 
ocupa un volumen de 0.6313 litros. Calcule el valor del cero absoluto en grados cen- 
tigrados, y dé razones acerca de la diferencia observada entre aquél y el aceptado. 

Respuesta: -27 1.2° G. 

5. Hallar la densidad del gas amom'aco a 100°C cuando estå encerrada a una 
presion de 1600 mm de Hg. 

6. Suponiendo que el aire seco contiene 79% de N, y 21% de O, en volumen, 
calcular la densidad del aire humedo a 25°C y una atmosfera de presion cuando 
]a humedad relativa es 60%. El vapor de agua tiene una presion de 23.76 mm de 
Hg a dicha temperatura. 

Respuesta: 1.171 g/litro. 

7. La composicion de una mezcla de gases en porcentaje en volumen es 30% 
de N„ 50% de CO, 15% de H 2 y 5% de O,. Calcular el porcentaje en peso de 
cada gas de la mezcla. 

8. (a) Hallar el peso del gas helio necesario para llenar un balon cuya capaci- 
dad es 1,000,000 de litros a una atmosfera de presion y 25 "C. (b) éCuål sera la 
capacidad de ascenso de este balon en gramos por litro en el aire cuya composicion 
se sefialo en el pmblema 6? (c) ;CuåI seré su capacidad total de ascenso, en kilo- 
gramos? 

9. A 27°C, 500 cc de H^, medidos a una presion de 400 mm de Hg y 1000 cc 
de N„ medidos bajo una presion de 600 mm de Hg se colocan dentro de un frasco 
evacuado de dos litros de capacidad. Calculese la presion resultante. 

Respuesta: 400 mm de Hg. 

10. Hallar la presion total ejercida por dos gramos de etano y tres gramos de 
dioxido de carbono contenidos en una vasija de 5 litros, a la temperatura de 50°C. 

II« El tiempo necesario para que cierto volumen de N, se difunda por un orificio 
es de 35 segundos. Calcular el peso molecular de un gas que precisa 50 segundos 
Para difundir por el mismo> orificio bajo idénticas condiciones. 

Respuesta: 57.15 g/mol. 

12. Compårense los tiempos de difusion por un orificio dado, y bajo las mistros 
condicione de temperatura y presion, de los gases H 2 , NH, y CO, relativas a 
la del N 7 

13. Por medio de una bomba de vapor de mercurio se logra un vacfo de 10~ T 
fflta de Hg con cierto aparato. Calcular el numero de moléculas que aun permanecen 
en un cc del aparato a 27 "G, 

Respuesta: 3.24 X 10 9 . 

14. £CuiI es la energfa cinética total de traslacion en ergios de dos moles de 
un gas perfecto a 27 "C? ^En calorias? 

15. Calcular la rafz cuadrada media de la velocidad en centfmetros por se- 
gundo de las moléculas del N, a 27°C. Repetir el cålcuio cuando la temperatura 
es 127°C. 

16. Calcular la velocidad cuadråtica media, promedio y mås probable expre- 
sandolaa en centfmetros por segundo, para las moléculas de H 2 a 0°C. 

17. El diåmetro de la molécula de CO es 3.19 x 10 _s cm. A 300°K y una pre- 
sion de 100 mm de Hg, ;cual sera (a) el numero de colisiones por centimetro cubico 
por segundo; (b) el numero de colisiones bimoleculares; y (c) el camino libre me- 
dio del gas 

Respuesta: (a)2.23 X 10 2 ' ; (b) 1.12 x 10« ; (e) 6.87 X 10« cm. 
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18. Repetir los cålculos propuestos en el problema 17 para la misma tempera- 
tura pero una presion de 200 mm Hg. ;Cuån pronunciado es el efecto de la 
presion en las cantidades buscadas? 

19. Repetir los cålculos propuestos en el problema 17 para una presion de 100 
mm de Hg, y una temperatura de 600°K. ;Cuål es la influencia de la temperatura 
en las cantidades calculadas? 

20. Mediante la ecuacion de van der Waals hållese la temperatura a la cual 
3 medes de SO, ocupan un volumen de 10 litros a la presion de 15 atmosferas. 

Respuesta: 350°C. 

21. (a) Usando la ecuacion de van der Waals, calcular la presion producida 
por 100 g de CO, contenidos en un volumen de 5 litros a 40°C. (b) Compare este 
valor con el calculado usando la ley de los gases ideales. 

22. A 0°C y bajo una presion de 100 atm el factor de compresibilidad del 
O, es 0.927. Calcular el peso de O a necesario para llenar un eilindro de gas de 
100 litms de capacidad bajo las condiciones dadas. 

23. UtilL?ando la ecuacion explfcita en volumen de Beattie-Bridgeman, calcu- 
lese la densidad en gramos por centimetrot cubico del N, a 0°C y 100 atm de 
presion. Respuesta: 0.127 g/cc. 

24. Utilizando los coeficientes viriales de la tabla 1-4, determmese analfticamente 
la presion a la que en la gråfica de PV contra P correspondiente al N, a — 50° G 
presenta un rmnirao. 

25. Mediante la ecuacion de Kameriingh Onnes, hallar las factores de com- 
presibilidad del CO a — 50°C y presiones de 10, 100 y 1000 atmosferas. 

Respuesta: a 10 atm, z = 0.981. 

26. Los siguientes datos fueron tornados en la determinacion del peso molecular 
de cierto gas por el método de Regnault: 

Peso del bulbo vacio = 42.5050 g 

Peso del bulbo + gas = 43.3412 g 

Peso del bulbo + H 2 0 = 365.31 g 

Temperatura = 25°C 

Presion (corregida) = 745 mm 

Hallar el peso molecular del gas. 

27. En un experimento por el método de Victor Meyer de determinacion del 
peso molecular del alcohol etUico se obtuvieron los siguientes datos: 

Peno del liquido tornado = 0.1211 g 

Volumen del aire medido sobre agua = 67.30 cc 

Temperatura = 28.0" C 

Presion atmosférica = 755.2 mm de Hg (corregida) 

Presion de vapor del agua a 28°C (de las tablas) = 28.3 mm de Hg 

De estos datos (a) calcular el pero molecular del alcohol, y (b) comparar el resul- 
tado con el calculado a partir de los pesar atomicos. 

Respuesta: (a) 46.5 g/mol. 

28. El anålisis elemental de un compuesto dio el siguiente resultado: C, 39.98%; 
H, 6.72%; y O, 53.30%. En una determinacion por el método de Victor Meyer 
0.1510 g del compuesto vaporizado desplazaban 33.8 cc de aire medido a 25°C so- 
bre H 2 0 a una presion barométrica de 745 mm. Calcular (a) la formula empfrica, 
(b) el peso molecular aproximado, y (c) la formula molecular del compuesto. 

29. Una muestra de vapor que pesa 0.180 g ocupa un volumen de 53.1 cc a 
27°C y 760 mm de presion (corregida). La presion critica del vapor es 47.7 atm, 
mientras la temperatura critica es 288.5-C. Mediante la ecuacion 'de Berthelot 
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calcular el peso tnoleculur del \apor > tompararlo con el obtenido niediante la ley 
de los gases ideales. 

30. Las densidades del CH ( a 0°C fueron medidos a diversas presiones obte- 
niéndose los resultados siguientes: 

Presion (atmosferas) Densidad (g/htro) 



Vi 0 17893 

l A 0 35808 

% 0 53745 

1 0 71707 



Hallar el peso molecular exacto del CH 4 . Respuesta 16 03 g/mol 

31. ;Cuanto calor sera necesario para elevar la temperatura de 3 moles de 
hielo dcsde 0°C a 100°G (a) a volumen constante y (b) a presion constante? 

32. Utilizando la tabla 1-4, hallar la temperatura de Boyle del monoxido de 
carbono. 

33. (a) Calcular las constantes dc \an der Waals del C„H G a partir de las tem- 
peraturas criticas y presiones de la tabla 1-8 (b) Usando las constantes asi calcu- 
ladas hallar la presion ejercida por 10 g de C ,H e cuando se halian contenidos en 
un frasco de un litro a la temperatura de 13°C. 

Respuesta: (b) 7.39 atm. 

34. Las constantes de \an der Waals para. el HCI son o = 3 67 atm-litro 3 
mol -2 ; y b = 40.8 cc mol -1 Hallar las constantes criticas de esta sustancia. 

35. Una formå modificada de la ecuacion de van der Waals (Berthelot) es 

donde todos los términos tienen su significado usual, y o y p son constantes. De- 
ducir las expresiones de n, (3 y R en funcion de lar constancias criticas. 

36. Calcular la densidad erttica del alcohol metfiico desde los datos siguientes 

i°C P(atm) rfi., (g/cc) ds, t (g/cc) 

130 13 57 06495 0.01562 

225 61 25 0 4675 0.1003 

La temperatura critica es 240 0°C 

37. Comparar las presiones reducidas del N, y NH, cuando cada uno ejerce una 
presion de 100 atmosferas. Respuesta: N 2 : 2.99, NH,: 0 90. 

38. Comparar las temperaturas reducidas del etileno y el H, a 27° C. 

39. Hallar la ecuacion reducida de estada correspondiente a la ecuacion dc van 
der Waals modificada dada en el problema 35. 

40. La ecuacion dc estado de un liquido da el volumen como una funcion de 
la temperatura y presion. Mås aun, el coeficiente térmico de expansion, a, estå 
definida como 

i /dv\ 

mientras el coeficiente de compresibilidad, /?, lo esta por 

p v\ap) T 

En el supuesto de que a es indcpendiente de la temperatura y /8 de la presi6n, 
deducir la expresion de V en funcion de T y P. 
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41. fa) Para el benceno liquido a= 1.21 X 10-^grado- 1 a 20°G y una atm 
de prcsion Usando la ecuacion obtenida en el problema 40 y considerando quc a 
es mdependicnte de la temperatura, hallar el cambio de porcentaje en volumen de 
una muestra de benceno que se calienta a una atm de presion desde 20" a 50°C 

b) r Cuål seria el cambio de porcentaie en \olumen de uii gas ideal calentado 
cn el mismo intenalo a presion constante? 

Respuesta: (a) 3 8%; (b) 10 2%. 

42. (a) Para el benceno liquido /? = 9.30 X 10- 5 atm- 1 a 20°C y 1 atm de 
presion. Mediante la ecuacion derivada en el problema 40 y suponiendo que (3 sea 
independiente de la presidn, hallar el porcentaje en volumen de una muestra dc 
benceno que se comprime de I a 1 1 atmosferas. (b) e Cuål seria el cambio de porcen- 
taje en volumen de un gas ideal comprimido en el mismo intcrvalo de presidn a 
temperatura constante ' 

43. Supongamos que una muestra de benceno inicialmente a 2Q°C y 1 atm de 
presion se somete a una presidn de 11 atmosferas y una temperatura de 50 C C 
Si a y p son constantes, hallar el cambio del porcentaje en volumen del benceno 
'b) t Para un gas ideal cuål seria el cambio anterior? 

44. El coeficiente de viscosidad del Cl. gascoso a una atm y 2Q°C es 147 0 
mirropoises Hallar el diåmetro molecular del cloro. 

Respuesta: 4.30 10~ s cm. 

45. Consideremos dos capas paralelas dc NH, gaseoso, una de årea grande y 
estacionaria y otra de 10 cm 2 desplazåndose una distancia fija de 1 X 10- f ' cm 
sobre la primera. (Qué fuerza en dinas se requcrira para mantener la pelicula supc- 
rior moviéndose con una velocidad de 5 cm por scgundo cuando la presion del gas 
es 10 mm de Hg- y la temperatura es 300°K? El diametro molecular del NH, es 
3 X 10- s cm. 

46. Un gas cuya viscosidad es de 200 mirropoises fluye por un tubo capilar 
de 2 mm de diåmetro y 2 metros de longiutd. Si 5 litros pasan por el tubo cada 10 
scgundos, c cuål debe ser la presion al iniciar la salida del gas que fluye? 

Respuesta- 5 09 X 10' dinas/cm-. 

47. El tiempo de flujo del agua por un viscosimetro de Ostwald es 1.52 mi- 
nutos. Para el mismo volumen de un liquido organico de densidad 0 800 g/cc el 
tiempo es 2 25 minutos Hallar la viscosidad del liquido relativa a la del agua 
v su valor absoluto en mihpoisesj siendo la temperatura de 20°C. 

48. Una bala de acero de 7 90 g/cc dc densidad y 4 mm de diåmetro requiere 
55 segundos para caer una distancia de 1 metro a traves de un liquido de densidad 
1 10 g/cc Calcular la viscosidad del liquido en poises. 

49. Una esfera de radio 5 X 10 _a cm y densidad de 1 10 g/cc cae a velocidad 
constante por un liquido de densidad 1 00 g/cc y viscosidad de 1 00 poise. ;Cuål 
es la velocidad de la esfera? 

Respuesta 5 45 X 10 -3 trn/seg. 

50. Supongamos que todas las condiciones dadas en el problema 49 se conser- 
van, a excepcion dc la densidad de la esfera que ahora es 0 90 g/cc. ^Cuål es la 
velocidad de la esfera del casu? Exphcar el significado del resultado. 

51. Usandt) los datos para los toeficientes de viscosidad del C H OH corno 
una funcion de la temperatura dados en la tabla 1-9, hallar las constantes A y B 
para esta sustancia mediante la ecuacion (98). 
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EL ESTADO SOUDO 



Los solidos chficren de los lfquidos v stases por poseer volumen y foima 
definida. La estabilidad geornétrica de un solido no se debe a una diferencia 
de t ompactation entre estados. puesto que la densidad de una sustan- 
cia puedc si>r mcnor para un solido que el lfquido correspondicnte, como 
acontece con cl caso del hieio y el agua. Mis bien, la forrna definida de un 
solido debe relacionarse con el hecho de posecr unidades estructurales, 
es decir. en lutjai del movimiento libre de las moléculas de un gas o l'iqui- 
do. estan confinadas a posiciones definidas de equilibrio dentio del cristal 
del solido, aliededor de las cuales las particnlas pueden vibrar pero no 
abandonarlas facilmente. 

Las sustancia? solidas se clasifican ran fiecucncia en cristalinas o anioi- 
feu Un solido cristalino es aquel en qne las unidades cstructuralcs consti- 
tuyentes se disponen segun una configuraciun geornétrica definida caracte- 
ristica de la sustancia. Las amorfas, por otra paite, aunque poseen muchos 
atributos de un solido, corno la fonna definida, rigidez y dureza, no mucs- 
tian un agiupamiento configuracional difmido, por esa razon no se conslde- 
ian verdaderos solidos, sino lfquidos muy sobic cnfriados de iiscoiidad muy 
clevada. Mas aun, las sustant-ias tales corno el hiclo ; cloruto de sodio o 
naftalcnu funden marcadameiite a tina temperatura constante y definida, 
mientras que Jas amorfas como el vidrio o el asfalto lo hacen de un modo 
qradual y en un mtervalo de temperatuia amplio. Sin embargo, bajo cier- 
tas condiciones, una sustant la ainorfa adquiere c aractciistit as cristalinac. 
como sucede con cl vidrio que pucdc custalizar cuai.do pcrmanece Urgo 
tiempo en reposo o por calcntaniiento. 13e nuevo, et bule natural ni ser 
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estirado exhibe un modelo definido al examen con rayos X, lo cual es 
una indicacion de que se ha originado un agrupamiento cojjfiguracio^al 
definido. 

CRISTALIZACION Y FUSION 

Al enfriar, a presion coristante, un lfquido puro experimenta un decre- 
mento en la energfa de traslacion promedio de sus moléculas, y de aqui 
que su temperatura desciende hasta alcanzar el punto de congelamiento. 
en el cual las fuerzas de atraccion vencen a la energia de traslacion y las 
moléculas se ven obligadas a acomodarse en una configuracion geométrica 
caracteristica de cada sustancia. Cuando comienza la cristalizacion se des- 
prende calor que impide un nucvo descenso de la tempesatura que asi 
permanece invariable en tanto ambas fases se hallan presentes. La remocion 
de nuevo calor origina simplemente la cristalizacion de otras masas Hqui- 
das, hasta lograi la solidificacion total; unicamente entonces la temperatura 
fornieri7a a descender por enfriamiento. Se denomina calor de aistalizaciån 
3 la cantidad de calor desprendido por mol de sustancia. 

La fusion es el proceso inverso de la cristalizacion. Al calentar un solido 
puro, incrementa su energfa de vibracion, hasta que en cl punto de fusion 
algunas partfculas \ibran con suficiente energfa paia vencer lus fuerzas de 
confinamiento, y entonces el solido fiindc Para una presion establecida 
la temperatura dc fusion es la misma que la de cristalizacion y para que 
aquella se efectiie en toda la masa homos de suministrar calor que compense 
la pérdida debida a las partfculas con elevada energfa. Se denomina calor 
de fusion a la cantidad absorbida necesaria para realizar la transicion de 
un mol del estado solido al lfquido, y esa cantidad es igual y de signo 
contrario al calor de ciistalizacion de la sustancia. 

CRIS TALOGRAFI A 

Es la rama de la ciencia que trata de la gecmetria, propiedades y es- 
tructura de las sustancias cristalinas Concierne a la cristalografsa geomé- 
trica el estudio de los agrupamientos espaciales externos de los pianos 
cristalinos y formå geométrica de los cristales, y se basa cn las tres leyes 
fundamentales siguientes: (a^ lev de la constancia de los ångulos interfa- 
ciales; (b) ley de la racionalidad de los indices, y (c) ley de simetrfa. 

La ley de la constancia de !os ångulos intcrfaciales establece que para 
una sustancia dada, las caras correspondientes a los pianos que forman la 
superficie exteina de un cristal intersectan en un ångulo definido, y este 
permanere constanre sin importar como desarrollan las caras que comiin- 
mente lo hacen en formå desigual en tamano y formå, pero el ångulo de 
Interseccion dc dos caras correspondientes es siempre la misma para cual- 
quicr rnstal dc la misma sustancia. 
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Es posible elegir, para un cristai, una terna de ejes coordenados de 
formå que las caras del cristai los intersecteri a una distancia definida del 
origen, o bien sean paralelos a alguno de ellos, en cuyo caso su interseccion 
es en el infinito. Haiiy, en el aiio 1784, propuso la ley de racionalizacion de 
los indiccs o paråmetros que establece la posibilidad de elegir a lo largo 
de tres ejes de coordenadas distancias unitarias (a, b, c) , no forzosamente 
iguales entre si, tales que las intersecciones de un piano cualquiera del 
cristai estån dadas por {ma:nb:pc) , donde m, n y p son mimet os enteros 
cualquiera incluso infinito, o fracciones de los numeros enteros. Esta ley 
se ilustra a continuarion con los datos de un mineral dc topacio, Al, 
(FOH) 2 Si0 4 para el cual cuatro pianos distintos tienen los paråmetros 
siguientes 

1. m = 1 n = 1 p = 1 ' 

2. m = 1 n = 1 p = <x> 
3 m = 1 n = 1 p = = / 3 
4. m = 2 n = 1 p — co 

y de aquf que sus ra7ones de interseccion son 

1. a:b- c 

2. a: b: co c 

3. a:b: 2 f 3 c 
4 2 a : b : cc c 

Cualquicr piano particular estå caracteri/ado por estas razones que se 
emplean para representarlo. Los coeficientrs dc a. b y c se dcnominan mdi- 
ces de Weiss del piano. Sin embargo, estos mdices son de uso embarazoso 
y se han reemplazado por los de Miller, que se obtienen tomando los 
valoies reciprocoi de los coeficientes de Weiss y multiplirandolos por el 
numero menor que transforma todos los recfprocos en numeros enteros 
Asi un piano cu>a notacion de Weiss estå dada por a:b: cac, se transforma 
en la de Miller a:b:Oc, o bien simpicmente en (110 S porque el orden 
a, b, c se sobrentiende; analonamente una cara a : mb : \\ c nos da fl041 . El 
estudiante puede verificar como ejerc'cio que los cuatio piano? del topacio 
mencionados con anterioridad son (1111, (1 10), (223) y (12(V segun la 
notacion de Miller para las caras cristalinas. 

La tercera ley cristalogråfica establece simplemente que todos los cris- 
tales de la misma sustancia poscen los mismos elementos de simetrfa. de la 
cual existen tres tipos posibles Primero, si un cristai se dividc por un piano 
imaginario que pasa por su centro. en dos mitades iguales entre si que son 
la una imagen de la otra, se dice entonecs que el cristai posee un piano de 
simetrfa. Segundo. un cristai tiene una lfnea de simetrta si es posible dibujar 
una lfnea imaginaria que pase por su centro de manera que al hacerlo 
girar 360°, el cristai aparece sin cambio dos, tres, cuatro o seis veces, y en 
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funcion de rste grado de tepcticion se dice que posee un ej o de simetria 
binario, ternario, ciiaternario o senario. Finalmente, el cristal posee un 
centro de simetria si cada cara tiene otra idéntica en el lado opucsto de este 
centio. El numero total de pianos, lmeas y centros de simetria que poseen un 
cristal se denomina elementets dc simetria. 

LOS SISTEMAS CRISTALINOS 

Existen 230 formas cristalinas posibles, y han sido observadas pråeti- 
camente todas ellas. En base a su simetria estas 230 formas se agrupan 
en 32 clases, que a su vcz estån incluidas en seis sistemas. Todos los cris- 
tales que pertenecen a un sistema particular se caracteri?an por el hecho 
de que aunque a veces carecen dc algun elemento de simetria, se halian 
referidos a un conjunto particular de ejes cristalogråficos que difieren de 
un sistema a otro en longitud e inclinacion entre si. La tabla 2-1 enumera 
a los seis sistemas cristalinos, sus caracteristicas axiales, la simetria mdxima 
que es de esperar en cada sistema y algunos ejrmplos de sustancias que 
cristalizan en varios sistemas. Si el estudiante desea una discusion de las di- 
versas formas geométricas que corresponden a cada sistema, debe consultar 
los tratados existentes sobre cl tema % 

Las formas elementalcs como el cubo. octaedro y dodecaedro, figura 
esta ultima que posee docc caras de rombo, pertenecen todas al sistema 
regular y poseen una simetria måxima. De menor simetria pero pertene- 
ciente al mismo sistema es cl tetraedre. 

PROPIEDADES DE LOS CRISTALES 

En el caso de los gases, lfquidos y solidos amorfos no sometidos a es- 
fuerzos, las propiedades como el indice de refraccion, coeficiente de expan- 
sion térmica, condiictividad térmica y eléctrica y velocidad de solubilidad 
son indeprndientes de la direccion. Lo mismo es cierto para las sustancias 
que cristalizan en el sistema regular que por las razones expuestas se les 
denomina uotropiects. Sin embargo, para las sustancias que cristalizan 
en otros sistemas, las propiedades enumeradas arriba varian segun los ejes en 
que se efectuan las observaciones y por esa razon se denominan anisotropicas; 
para tales sustancias los coeficientes de expansion térmica no solo pueden 
diferir con la direccion sino hacerse positivos en una y negativos en otra. 
como sucede con el yoduro de plata. De nuevo, los solidos anisotropicos 
exhiben mas de un indice de refraccion para el mismo cristal. Desde el 
punto de vista optico, las sustancias anisotropicas se dividen cn uniaxiales 
y biaxialcs. Los cristalrs uniaxiales que abarcan a los sistemas tetragonal 

1 Véase Kr.ius, Hunt, y Ramsdell, Mineralogy, Mc Gr t iw-I I ti I Book Company, 
Inr , Nucva York, 1951. 
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Tabla 2-1. Los sistemas cristalinos y sus caracterfsticas. 









Q i m pf ri n 






Sistema 


Caracteristicas axiales 


måxima 


Ejemplos 


1 


Regular (cu- 


Tres ejes en un ångulo 


Nueve pianos 


NaCl 






rppf o T") iQtaTipia*; 1 1 ni- 

1 l«J ■ l-J 13 LClll^l Cl^> Ulli" 


TVppp P1PQ 


KC1 




trico) 


dadl a = b = c 




Alumbres 










Di amantp 
1 j liiiiiniiit. 










CaF 2 (Espato de fluor) 


2. 


IPtT"} (jT\t~i T 1 
-L IZ LJL il. ti UL 1£L1 


T"i"p ^ pip<; pn ationln 

1 ILS CIC^ II i\ Il Li LI lyt ^ - 


f^inpn nlnnn-; 

V_ 111*- U IJlLlllVJa 


T1O2 (Rutilo) 






tn c Al ri Hnt; pipc lffi is - 

LU, B U 1 U U a tj L. l3 IgUu 


(~ , \v\cc\ pip*; 

V, 11 1 L/ vj L/J L. a 


ZrSiO^ (Zircon) 










SnO« fPasitprifa^ 






a — b c 






3. 


HexagonaL 


Dos ejes de igual longi- 


Siete pianos 


DUT 






tud en un piano ha- 


Siete ejes 


A/f rr 
Mg 






ciendo un ångulo de 




Berilo 






120" entre si, y un ter- 




CdS (Grenoquita) 






cer eje en ångulo recto 




ZnO (Zincita) 






a los anteriores, dc lon- 










(Tifnfi rif-cifTiicil T~licfnn- 










ciar unidad: a = b ^/ c 






4. 


Or to rombico 


Tres ejes en ångulo rec- 


Tres pianos 


KNO, 




(rombico) 


to, pero todos de di- 


Tres ejes 


Azufre rombico 






ferente longitud. Dis- 




K1SO4 






fanrnc liniHaH" a ~r~ Y\ 










c 




PbC0 3 (Cerusita) 


5. 


MonocKnico 


Tres ejes, desiguales. Dos 


Un piano 


Na 2 S0 4 ' 10H : O 






en ångulo rccto, el ter- 


Un eje 


Na-B.OT - 10 ftO 






cero inclinado en un 




n,cn 1 LT A 






ångulo diferente de 




Azufre monoclinico 






90". Distancia unidad: 










a b ^ c 







6 


TricKnico 


Tres ejes desiguales, in- 


Sin pianos 


CuSO, . 5 H : 0 






clinados entre si en ån- 


Sin ejes 


K=Cr.a 






^ulos distintos de 90". 




H,B0 3 






Distancia unidad: a 7^ 

















Y hexagonal poseen mdices de refraccién de acuerdo con el eje en que se 
efertuo la observacion. Asi el hielo que es hexagonal, tiene de mdice de re- 
fraccion 1.3090 y 1.3104 ambos para la linea D del sodio. Por otra paitc, 
los cristales biaxiaics que comprenden a los sistemas ortorrombico, monocU- 
nico y triclimco, tienrn tres indices de refraccion y asi, en el caso del di- 
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cromato de potasio que pertenece al sistema triclmico, son 1.7202, 1.7380 y 
1.8197 todos para la linea D del sodio. 

El carlcter anisotropico de ciertos cristales es responsable de las dife- 
rencias de solubilidad observadas en muchos solidos y a coiisecuencia de 
esta disolucion preferente se debe al origen de los modelos caracteristicos 
denominados figuras de corrosion que, como son muy tfpicos, se utilizan 
para caracterizar la naturaleza y composicion de la sustancia. Este método 
de identificacion y evaluacion se emplea miicho en el anålisis metalografico. 

POLIMORFISMO 

Muchas sustancias existen en una sola formå solida cristalina, pero 
otras se presentan en mås de una modificacion o efectuan cambios por ca- 
lentamiento o bajo presion. La existencia de una sustancia en mas de una 
modificacion se conoce como polimorfismo, asi el carbono existe bajo la 
formå de diamante y grafito, el carbonato de calcio como calcita o aiago- 
nita, mientras que el azufre se presenta en una amplia variedad de formas. 

El polimorfismo de elementos como el azufre se conoce como alotropia. 
Algunos polimorfos existen como modificaciones en el mismo sistema cris- 
talino. asi sucede con el cloruro amonico en sus formas cubicas, o bien 
cristalizan en sistemas diferentes como el ioduro de plata que lo hace en 
el hexagonal y cubico, o el azufre en el rombico y monoclmico. 

Cada formå polimorfica de una sustancia es termodinimicamente esta- 
ble dentro de un intervalo particular de temperatura y presion. y la trans- 
formacion tiene lugar dada una presion cualquiera, a una temperatura fija 
conocida como temperatura de transicion o punto de transicion. La variedad 
rombica del azufre es estable a la presion atmosférica hasta los 95.6°C, a 
la cual se transforma en monoclmico; también tiene lugar el proceso in- 
verso al descender la temperatura lentamente. Al llegar a 95.6°C se hallan 
en equilibrio la formå rombica y monoclmica y la temperatura no cambia 
hasta que todo el azufre monoclmico se ha transformado en la variedad 
rombica. 

A este respecto la temperatura de transicion presenta una semejanza 
marcada con los puntos de fusion y se emplea por ese motivo en termo- 
metria en el establecimento de puntos fijos. 

En ocasiones como la anterior el cambio es totalmente re\crsible, esto 
es, procede en ambas direcciones y la temperatura en que ambas foimas 
estin en equilibrio es definida y constante. Sin embargo, con frecuencia el 
cambio de una formå a otra no es reversible sino que piorcde en una sola 
direccion. 

El hecho es que si hay m^is de una formå dentro de un mismo inter- 
valo de temperatura y presion solo una de ellas es estable, las restantes 
son inestables y tienden a cambiar continua c irreversiblemente a l a formå 
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estable. No obstante, a menudo el cambio es sumamente lento y la for- 
må o formår inestables presentan en apariencia todas las cualidades de la 
estabilidad. Uri ejemplo de dicha inestabilidad la ofrece ]a aragonita 
(CaC0 3 ), que piiede transformarse en calcita. La transformacion in\er- 
sa es imposible a las presiones ordinarias, hecho que nos habla de la inesta- 
bilidad termodinåmica de la aragonita. La tabla 2-2 enumera varias sus- 
tancias polimorficas asi como las transformaciones que efectuan y las 
temperaturas de transicion a la presion atmosférica. 

Tabla 2-2. Puntos de transicion de las sustancias polimorficas 



a la presion atmosférica. 


Sustancia 


Transicion 


Temperatura de 
transicion 


Azufre 


Rombico ^± Monocllnico 


95.6° 


Estano 


Gris ^± Blanco (tetragonal) 
Blanco ^± Rombico 


18" 
170' 


Nitrato de amonio 


Tetragonal ^± (Rombico) i 
(Rombico) l ^± ( Rombico) = 
(Rombico) s ^± Romboédnco 
Romboédrico ^± Cubico 


— 17 a 
32.1' 
84.2° 
125.2 


Nitrato de potasio 


Rombico ^± Romboédrico 


128.5' 


loduro de plata 


HexagonaL ^± Cubico 


146.5' 


Nitrato de plata 


Rombico ^± Romboédnco 


159. 5" 



LA ESTRUCTURA DE LOS CRISTALES 



Hemos visto antes como, basåndose en la geometrfa pura, los ciista- 
lografos han encontrado que es posible clasificar todos los cristales en 32 
clases de simetria y 6 sistemas cristalinos. Sin embargo, tal clasificacion 
no dice nada de su estructura interna y para lograr un conocimiento del 
problema la cristalografia postula que un cristal macroscopico de una sus- 
tancia es una repeticion y extension en todas las direcciones de la unidad 
cstrurtural fundamental conocida como unidad rcticular cristalina o grupo 
espacial. Cada unidad reticular, a su vez, debe estar constituida de itomos, 
molcculas o iones, segiin el caso, dispuestos para dar la configuracion geo- 
métrica particular de la red. Mas aun, la formå geométrica de la celda 
unitaria debe ser la misma que la del cristal macroscopico: es decir, si el 
cristal es un cubo, la relda unitaria tiene sus constituyentes dispuestos para 
dai un cubo diminuto. 
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El arulisis matemåtico de estas ideas, combinado con las leyes funda- 
mentales de la cristalografia, demuestra que existen unicamente 14 agru- 
pamiento- båsicos, conocidos como redes espaciales, en funcion de los 
cuales es posible describir la estructura interna de los cristales. Estas redes 
espaciales se muestran en la figura 2-1 en donde los tirculos negros indican 
las posiciones de los åtomos, moléculas o iones que componen la estructura. 
El numero de estas redes espaciales que pertenecen a un sistema dado 
se halla enumerado en la segunda columna de la tabla 2-3. Coraenzando 
con las redes espaciales que se presentan en un sistema particular, es po- 
sible combinarlos dentro de un numero definido de grupos mås complejos, 



Tabla 2-3. Distribution de las redes y grupos espaciales 



Sistema 


Numero de redes 
espaciales 


Nuir.ero de grupos 
espaciales 


Cubico 


3 


36 


Tetragonal 


2 


68 


Hexagonai 


2 


52 


Ortorombico 


4 


59 


Monodmico 


2 


13 


Triclinico 


1 


2 




14 


230 



grupos espaciales, cuyo numero va en la ultima columna dc la tabla. Asi, 
las tres redes espaciales que existen en el sistema cubico dan 36 grupos 
espaciales sin violar los requisitos de simetria, mientras que el sistema te- 
tragonal origina 68 modelos de agrupamiento. La tabla 2-3 muestra que 
las catorce redes espaciales producen 230 grupos espaciales, numero pråc- 
ticamente anålogo con el de las clases de cristales observadas en la realidad. 

Aunque la cristalografia ha sido capaz de delimitar el numero de grupos 
espaciales que existen para un sistema dado, no puede definir los que corres- 
ponden a nn cristal en particular. Asf se conoria que un cristal cubico pre- 
sentaba uno de los 36 grupos posibles, pero no existian procedimientos 
para elucidar a cual pertenetia. Esta situation perduro hasta el descubri- 
miento de los rayos X, cuya aplicacion en este campo ha permitido la 
diferenciacion y esclarecimiento de la estructura cristalina. 

RAYOS X 

Fueron descubierto? por Roentgen en 1895 y se producen por bom- 
bardeo de los electrones en los metak's pesados, e igua! que la luz ordinaria 
son de naturaleza clectromagm'tica pero con una longitud de onda mucho 
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Figura 2-1- Las catorce redes espaciales 
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menor. La posicion de los rayos X en el espectro de radiacion electromagné- 
tica puede juzgarse de la figura 2-2 donde las distintas formas de dicha 
radiacion estån dispuestas en orden decreciente de longitud de onda, y se 
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Figura 2-2. Espectro de la radiacion electromagnética. 



observa que la de los rayos X estå casi centrada en 10" 8 cm 6 1 angstrom; 
distancia del mismo orden de magnitud que los diåmetros moleculares en 
gases y aproximadamente igual que las distancias interatomicas en un 
solido. 

EL METODO DE LAUE DE ANALISIS POR RAYOS X 

Al investigar por vez primera los rayos X surgio el problema de medir 
su longitud de onda. Ya entonces era muy conocido el hecho de que cuan- 
do la luz choca con una superficie que consta de una serie de aristas o de 
lineas muy agrupadas de manera que su separacion es del mismo orden 
que la longitud de onda de la luz, tsta se difracta, y las diversas radiacio- 
nes se dispersan en una serie de espectros conocidos como de primero, 
segundo, eta, orden. Mås aun, existe una relacion definida entre el ångulo 
de difraccion, la longitud de onda de la radiacion y el espacio de las li- 
neas de la rejilla. Como los rayos X son de igual naturaleza que la luz, 
debia ser teoricamente posible determinar su longitud de onda de manera 
parecida. Sin embargo, resultaba imposible, por medios mecånicos ob- 
tener rejillas por rayado que contengan 10 a lineas por centimetro. Para 
vencer esta dificultad, Max von Laue tuvo la feliz idea de pensar que un 
cristal es un ordenamiento de åtomos separados a intervalos de unos 10" 8 
un y por e x motivo constitufa una rejilla de difraccion de rayos X todi- 
mensional. También predijo que si un haz heterogéneo de rayos X se 
dirige contra un cristal y se coloca detrås del mismo una placa fotogråfica, 
se obtendria una serie de manchas dispuestas geométricamente alrededor 
del centro del haz. 

La investigacion experimental comprobo la exactitud de sus ideas en 
todos los aspectos. Se obtuvieron una serie de modelos de difraccion que 
mostraban las diferencias caracteristicas de los materiales examinados. Uno 
de tales diagramas se muestra en la figura 2-3, perteneciente a la blenda, y 
todos ellos hablan cn favor de un agrupamiento definido de los åtomos 
del cristal y hoy dia permiten la reconstruccion del ordenamiento de la red. 
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Figura 2-3. El modelo de difraccion de Lauf di! suifuro de cinc. (Segiin A. S. 
Shankland, Atomic and Nurfear Physics, 2/E. The Macmillan Co., Nueva York.) 

Sin embargo el método de reconstruccion por el método de Laue es muy 
complicado y W. H. y W. L. Bragg sugirieron otro procedimiento de anåli- 
sis mucho mås simple que se discutirå a continuacion con detalle. 

MÉTODO DE BRAGG DE ANALISIS CRISTALINO 

Los Bragg observaron que un cristal se halla compuesto por series de 
pianos atomicos de igual espacio entre sf y que pueden emplearse no solo 
como una rejilla de transmision, como senala el método de Laue, sino tam- 
bién como pianos de reflexion. Un haz de rayos X que choca con los 
åtomos que forman estos pianos se difractarå de manera que produzca 
una interferencia o un refuerzo del haz difractado en el primer piano o 
externo y el haz total de reflexion se comporta como si hubiese sido refle- 
jado en la superficie del cristal. 

Para comprender mejor la teoria de este método, consideremos como 
nos muestra la figura 2-4, un frente de onda GG'G" de rayos X, que inci- 
de segun el ångulo 9 sobre un conjunto de pianos paralelos equidistantes 
W, X, Y, Z, eta, que constituyen los pianos atomicos del cristal. Parte del 
haz HGO se reflejarå en O en la direccion OE con un ångulo 9 igual que el 
de incidencia. Anålogamente, el haz H'G'O' se reflejarå parcialmente 
en O' a lo largo de O'E' y entonces de nuevo en C sobre el segundo 
piano en la direccion COE. A fin de emerger en la direccion OE el se- 
gundo haz debe viajar una distancia mayor que l-L primero, es decir, 
H'G'O'CO en lugar de HGO que recorre el primer rayo. Si la diferencia 
en distancia de los dos caminos es exactamente igual a un numero entero 
de longitudes de onda de la radiacion, los dos haces se encontrarån en 
fase en O, con lo cual hay un refuerzo y una intensidad måxima dc refle- 
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xion, pero cuando no estån en fase se produce una interferencia y la inten- 
sidad del haz reflejado es inenor que la måxima. 
La condicion de måximo es: 

G'CO - GO = nX 

donde X es la longitud de onda de los rayos X utilizados, y n es un nume- 
ro entero cuyos valores 1, 2, 3, . . . , son conocidos como el orden de re- 
flexiån. 

Si se traza una linea perpendicular desde O a la prolongacion de 
G'O'C y otra desde O hasta A perpendicular a IC, X e Y, se deduce que: 

G'CO = GA - CA + CO 
= GA 

pues CO = CA por construccion de la figura. Pero 

GO = GB 

Por esa razon G'CO - GO — GA — GB 

= BA 

y de aqui BA = n\ 

Es facil ver que el ångulo BOA es también 9. Entonces, como OB fue 
trazado perpendicular a GA, 

sen 9 = — 
OA 

V BA = OA sen 9 

= 2dsen9 

donde d es la distancia entre dos pianos atomicos cualesq nera en el cristal; 
Por ese motivo nX = 2 d sen 9 (1) 



Método Bragg de anålisis cristalino 89 



Esta ecuacion simple relaciona directamente la longitud de onda y el 
orden de reflexion de los rayos X, con la distancia interplanar d y el ångulo 
niaximo de reflexion 0, Sin otra informacion adicional se obtienc la re- 
l a cion k/d midiendo n y 0. Ademås, si conocemos X se puede calcular d o 
viceversa, si se conoce d se utiliza el cristal en la terminacion de la longitud 
de onda de los ra\os X. 

Los ångulos de reflexion 0 y las intensidades de los rayos reflejados 
correspondientes, se determinan con un espectrometro de rayos X de Bragg, 
un diagrama del cual se ve en la figura 2-5. Los rayos X producidos en el 
tubo A por bombardeo de un blanco adecuado B pasan por una serie de 
ventanas y pantallas (C, D, E) para producir un haz agudo y monocro- 
måtico que se envfa sobre la cara del cristal dispuesto adecuadamente en 
una piatina giratoria F, capaz de moverse para producir un ångulo de inci- 




Figura 2-5. Espectrometro de rayos X de Bragg. 



dencia cualquiera, segun se desea. Coaxialmente con la platina y cristal va 
montada una cåmara de ionizacion H, por la cual pasa el haz reflejado. 
La ionizacion del gas que llena la cåmara. usualmente dioxido de a^ufre, es 
proporcional a la intensidad de los rayos X que pasa por la camara. Como 
la corriente que circula por la cåmara de ionizacion es proporcional al 
grado dc ionizacion del gas, la intensidad de dicha corriente se mide con 
un electrometro que nos da directamente las intensidades de los rayos X 
reflejados en el cristal. Por determinacion de las intensidades de los haecs 
reflejados a diverses ångulos de reflexion cs posible hallar con facilidad 
angulo de reflexion måxima. 
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ANALISIS DEL CLORURO DE SODIO 
MEDIANTE RAYOS X 

A continuacion se describe con detalle cl procedimiento usado para elu- 
cidar la estructura del cloruro sodico, ejemplo que pucdc servir como guia 
geneial eii los métodos de estudio de otros tipos cristalinos. Se ha elegido 
al cloruro sodico por pertenecer al sistema ciibico cuya clevada simetria 
facilita el estudio. 

Tanto la celda unitaria corno el cristal macroscopico deben ser cubos, 
y los atomos de sodio y cloro se disponen, romo hemos visto, en una de las 
tres formas posibles para las redes espaciales conocidas como cubica sim- 
ple, de caras ceiitradas y de cuerpo centrado. En el primer caso cada åtomo 
se situa en una esquina del cubo; la red de caras centradas tiene sus 
atonios como el caso anterior y ademås en los centros dc las seis caras del 
cubo, finalmente la red de cuerpo centrado presenta de nuevo la disposi- 
cion del cubo simple modificada por la presencia de un solo åtomo en el 
centro de dicho cubo. 

En el sistema cubico, tes pianos quo pasan a traves de los atomos tienen 
los mdices de Miller siguientes (100), (1101 o (111) como se observa en 
la figura 2-6; sin embargo, la razon de distancias entre ellos en los tres 
tipos de red no es la misma. Si designamos por a la distancia entre los 



Pianos 100 Pianos 110 Pianos 111 




Red cubica de cuerpo centrado 



Figura 2-6. Pianos eii rt-'des cubicas. 
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pianos 100 en la red cubica simple, entonces la distancia perpendicular 
entre los pianos (110) valdrå a/y/2, y la distancia entre los (111) sera 
a/V3. En la red cubica de caras centradas cs posible colocar pianos parale- 
los interpuestos en el punto medio de los (100) y los (110) de la red 
cubica simple, y de aquf que las distancias intcrplanares en este caso serån 
a, '?, <z/2\/2 y a/y3; finalmente en la red de cuerpo centrado es posible 
interponer pianos paralelos en el punto medio de la distancia entre los 
(100) 6 (111), de manera que las distancias respectivas son ahora a/2, 
a/\/2 y a/ (2\/3) .En la figura 2-6 se muestran resumidas todas estas distan- 
cias correspondientes a los difcrentei pianos de los trei tipos de las redes 
cubicas. Las relaciones d 

100 • ^110 * ^111 del cubico simple, de caras centradas 
y de cuerpo centrado son entonces: 

Cubico simple: d^-.d^-.d^ = a\— = 1:0.707:0.577 

V2 V3 

3 3 (t 

Cubico de cara centrada: d MO :rfiio^iii " -■ ~ : = 1:0.707:1.154 

2 2V2 V3 
a a a 

Cubico de cuerpo centrado: <f 100 : dna : d llx = -: — : = 1:1.414:0.577 

2 V2 2V3 

Se observa que dichas relaciones son diferentes cn los tres casos y de 
aquf que una determination dc las relaciones interplanares en el cloruro 
sodico debe permitir efectuar una decision respecto al tipo de red a que 
pertenece dicha sustancia. Como para un orden de reflexion y longitud 
de onda de rayos X dados se cumple que d= (nA.) / (2 sen 8 ) entonces 
para los måximos de orden n correspondientes a los pianos (100), (110) 
y (Hl) tendremos: 



nX n\ nX 

duK>'-d 110 :d ni — — :— 7T : ~^ T~ 
2 sen » ! 2 sen 9 2 2 sen d j 

= _L-:-L_:^- (2) 
sen 6i sen 8-> sen 0 3 

>' es suficiente conocer los angulos de reflexion cuya intensidad es måxima 
para los tres tipos de pianos, para decidir la red a que pertenece el cloru- 
ro de sodio. En la tabla 2-4 se dan los yalorø de 9 y sen & para distintos 
valores de n en cada uno de los tres tipos de pianos. Considerando las 
refkxiones de primer orden unicamente vemos que: 

. . . 1 . 1 . 1 = 1 ._1 , 1 

ttwtt.tim.aiii - 6e n er sen sen ^ 0. 1 03 0.14G' 0.0906 

= 1:0.705:1.14 
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Tabla 1 1. Angulos de los måximos para el cloiuro sodico utilizando 
la linea K del paladio. 





Primer orden 


Segundo orden 


Tercer orden 


Pianos 


Si 


Sen 9i 




Sen 9- 


« 3 Sen Øj 


(100) 
(HO) 

(111) 


5.9 
8.4 
5.2 


0.103 
0.146 
0.0906 


11.9 
17.0 
10.5 


0.208 
0.292 
0.182 


18.2 0.312 



Al comparar estas relaciones con las establecidas anteriormente llegamos a 
la conclusion de que el cloruro de sodio pertenece a la red ciibica de caras 
centradas, e igual conclusion se obtiene al considerar los resultados de los 
måximos de reflexion de segundo orden. 

POSICIONES DE LOS ATOMOS DE 
CLORO Y SODIO EN LA RED 

La determinacion del tipo de red a lo largo de la cual se hallan colo- 
cados los åtomos del cloruro sodico no resuelvc el problema en su totali- 
dad, porque subsiste la interrogante del agrupamiento relativo de los åtomos 
de sodio y cloro, preeointa que puede contestarse al tener en cuenta las 
intensidades relativas de los måximos de reflexion para los distintos pianos 
y ordenes. En la tabla 2-5 se dan las intensidades correspondientes a los di- 
ferentes ordenes de reflexion en los pianos (100), (110) y (111) tomån- 
dose como 100 la intensidad måxima de primer orden correspondiente al 
piano (100). 

La interisidad de un haz difractado depende en primer lugar de la 
masa de la particula responsable de la difraccion. cuanto mayor es di- 
cha masa major es la intensidad: ? segundo en cuanto al orden de difrac- 
cion se refiere, la intensidad disminuye claramente con ordenes crecientes. 
Estos dos hechos se emplean para explicar los resultados de la tabla 2-5. Se 
observarå que en los pianos ( 1 00") y (110) las intensidades disminuyen 



Tabla 2-5. Intensidades relativas de los maximos de reflexion 
en el cloruro sodico 



Orden 


Intensidades de 
los pianos ( 100) 


Intensidades co- 
rrespondientes a 
los pianos (110) 


Intensidades co- 
rrespondientes a 
los pianos (111) 


Primero 


100.00 


50.4 


9.00 


Segundo 


19.90 


6.10 


33.1 


Tercero 


4.87 


0.71 


0.58 


Cuarto 


0.79 




2.82 


Qu'mto 


0.12 




0.14 
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progresivamentc con el orden y esta disminucion sistemåtica se explica 
cuantitativamente si suponrmos que los pianos conticnen igual numero de 
atomos de cloro y sodio. Sin embargo en los pianos (111) se observa una 
alternacion de las intensidades, la correspondierite al primer orden es mas 
debil que la de segundo, la de tercero mås débil que las anteriores, pero la 
cuarta es menos intensa que la segunda y mås fuerte que la tercera; hechos 
que admiten una explicacion si se supone que los pianos (111) cstån com- 
puestos de åtomos de cloro y sodio alternativamente y que los pianos que 
conticnen este ultimo elemento se interponen a la unidad de distancia entre 
los pianos (111) que conticnen los de cloro unicamente. El estudio ensena 
que el unico agrupamiento posible de los åtomos senalados que satisface 
todos los hechos descritos anteriormente en relation con las intensidades, 
es cl que se muestra en la figura 2-7, dondc cl sodio representado por 
tirculos negros estå situado eri los \crtices y centros de las caras del cubo y 
el cloro se aloja en los puntos medios de las aristas y estå. representado 
por los circulos abiertos. Si reflexionamos un poco sc observa que esta es- 
tructura redne todas las exigencias y consta esencialmente de dos redes 



mm 



Figura 2-7. Red de cloruro sodico 



cubicas de caras centradas compenetradas y constituidas dc åtomos de 
sodio una de ellas, y la otra de cloro unicamente. Esta ultima red se encuen- 
tra desplazada simpleraente la distancia a a lo largo de cualquier arista del 
cubo. Aunque con fines de discusion hemos considerado las unidades estruc- 
turales constituidas de åtomos de cloro y sodio. en la actualidad es opinion 
general que el cloro y sodio se encuentran ionizados. Si tenemos en cuenta 
la interpretation de la estructura del cloruro sodico obtenida por rayos X, 
vemos que la designacion de molécula carece casi totalnierite de sentido. 
No es posible asegurar que un ion cloro particular pcrtcnccc a uno dc 
sodio definido, en su lugar estå compartido dc igual formå por seis rlotos 
Y viceversa. Todo lo que podemos decir es que a cada ion de sodio co- 
rrespondc un sexro de los seis ionri cloro que lo rodean y eii consernenria 
tiene el equivalentc de U n cloro, pero ninguno dc ellos exclusivamente. 
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CALCULO DE d Y X 

El cnho indicado en la figura 2-7 se considera la celda unitaria de 
cloruro sodico y la arista del mismo es entonces la distancia entre dos åto- 
mos de cloro o de sodio consecutivos, es decir el duplo de la distancia entre 
Jos pianos (100). El cristal macroscopico se construye por extension de la 
red unitaria en todas las direcciones. 

Una vez establecida la naturaleza de la celda unitaria es facil calcular 
la longitud de su arirta y la distancia entre los pianos (100) a partir del 
volumen molar y el numero de Avogadro. Cada uno de los iones sodio 
de los vértices se halla compartido por los ocho cubos vecinos y de aqui 
que a cada cubo corresponden (Vs) 8—1 ion de sodio, ademås, cada uno 
de los iones de sodio en el centro de las caras se encuentra compartido 
por dos cubos, lo quc agrega (Vi) 6 = 3 iones de sodio mås haciendo un 
total de cuatro iones. AnålogamentCj cada uno de los iones cloro a lo 
largo de las aristas esta compartido por cuatro cubos y como hay 12 de ellos 
(Vi) 12 = 3 iones cloro forman parte del cubo, y agregando el åtomo 
central obtenemos cuatro iones cloro como promedio contenido por cada 
cubo. Entonces podemos decir que cada celda unitaria posee cuatro iones 
cloro y cuatro de sodio o un total equiualente a cuatro moléculas de cloruro 
sodico. 

El volumen molar de esta sustancia es su peso molecular, 58.143, divi- 
dido por la densidad, 2.165 g/cc, o 

Este es el volumen ocupado por N = 6.023 X 10 23 moléculas, de aquf que 
el que ocupan cuatro de ellas, V, es decir el volumen del cuho unitario, 
sera: 

V m X 4 26.99 X 4 

V = = = 179.2 X 10--* cc 

6.023 X 10" 6.023 X 10" 

A partir de este volumen se deduce quc la arista del cubo es: 



d' = \V 179.2 X 10- 24 
= 5.64 X 10- £ cm 



Como esta arista del cubo es el duplo de la distancia entre los pianos ( 100) , 
la distancia d a utilizar en la ccuacion de Bragg es d'j2 6 
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El valor mas aceptado en la actualidad para esta distancia es 2 81384- X 
10" 8 cm a 18°C. 

Una vez conocida la distancia interplanar del cloruro de sodio. se puede 
utilizar en la determinacion de la longitud de onda de los rayos X, Asf 
en las experiencias de Bragg se encontro que el seno 9 es 0.103 cuando 
n = 1 y en consecuencia los rayos X utilizados en estos experimentos tenian 
una longitud de onda de 

2 d sen9 2(2.814 X 10" s )0.103 



= 0.58 X 10- 8 cm = 0.58 A 

ANALISIS DE CRISTALES POR EL 
METODO DE POLVOS 

Deb)C y Schcrrer en 1916 y Hull en 1917 independientemente, idearon 
un método de anålisis de cristales por rayos X que pennite el uso de una 
sustancia en formå de polvo. En este procedimiento se incide un haz mo- 
nocrornåtico de rayos X sobre un tubo pequeno que conticne la sustancia 
investigada finamente dividida. Como los pianos del polvo cristalino se 
hallan orientados de todas las maneras posibles respecto al haz incidente 
algunos producen imågenes de difraccion reforzadas en todos los pianos 
simultåneamente. Estos måximos se fotografiar sobre una pelicula fija co- 
locada detrås de la muestra en formå de un arco de circulo. 

Los rayos difractados obtenidos de esta manera forman conos conccn- 
tricos. Al fotografiarse en una pelicula estrecha, aparecen como imågenes 
unas hneas casi \erticales colocadas a cada lado dc una mancha central 
brillante debida a un haz no difractado, aunque realmente estas lmeas son 
porciones de arcos de circulo cuyo centro es el punto del foco del haz de 
rayos X. Cada par de lmeas equidistante a la derecha e izquierda del cen- 
tro correspondc a un orden simple de difraccion para una familia de 
pianos, par que se ohtiene para los distintos ordenei de difraccion y cada 
tipo de piano. La figura 2-8 nos muestra un modelo de difraccion de polvo 
de oxido de Zn. 

Los modelos de difraccion locrados dc aI»unos oxidos son caracteristicos 
de cada sustancia particular. por cuya razon este método se utilua en el 
analisis cualitativo y cuantitativo de las sustancias puras o de mezclas de 
ellas. Cuando se usa con este fin se prepara una placa comparativa con 




Figura 2-8. Diagrama de difraccion dc polvo? dc ZnO. 
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la posicion de las diferentes lmeas de los diversos constituycntcs que cabe 
suponer cn la muestra desconocida. La presencia de lmeas anålogas en 
ambas placas atestigua la presencia de la sustancia particular que exhibe 
aquellas lineas en los dos problemas. La identidad cic rada lmea se determi- 
na por comparacion de las placas con los cliagiamas obtenidos de los cons- 
tituyentes puros. 

Para efectuar una valoracion cuantitatiia debe determinarse las inten- 
sidades y compararlas con las obtenidas a partir de cantidades de constitu- 
yentes definidos bajo idénticas condiciones de operacion. Como la intensidad 
de la linea es proporcional a la cantidad de sustancia presente por com- 
paracion podemos evaluar en qué proporcion existe. 

En cierto sentido el anålisis por rayos X suministra mayor informacion 
que el qufmico. Asi por ejemplo, del analisis qufmico de una mezcla de 
cloruro de calcio y broinuro sodico es imposible decidir si los constituyentes 
son los senalados o bien se trata de una mezcla de bromuro de calcio y 
cloruro sodico. La respuesta a esta pregunta por el método de rayos X es 
directa, ya que muestra las Hneas del cloruro de calcio y del bromuro de sodio 
y no hav lmeas de las &Ies reefprocas. 

RESULTADO DEL ESTUDIO DE LOS 
CRISTALES POR RAYOS X 

Se ha realizado gran numero de estudios de sustancias solidas en formå 
anåloga al descrito anteriormente con el cloruro sodico. Algunos de los 
resultados se resumen ahora. 

Muclios metales cristali7an en el sistema cubico, con los åtomos coloca- 
dos en los centros de las caras o en el centro del cuerpo de la red. El 



aluminio, calcio, mquel, cobalto, plata, platino, oro y plomo son ejemplos 
del primero; y al segundo pertenecen el litio, cromo, sodio, potasio y tungs- 
tene El agrupamiento cubico simple no se encuentra particularmente fa- 
vorecido, mientras que la cstiuctura tfpica del cloruro sodico con sus redes 
compenctradas y de cara eentrada es muy comun entre los compuestos del 
sistema regular. Asi, por ejemplo, lo presentan los oxidos de magnesio, cal- 
cio, estroncio, bario, mquel y cobalto, ciertos sulfuros como los d c magnesio, 
bario, manganeso y ploino y todos los haluros dc los metales alcalincjs salvo 




Figura 2-9. Red de cloruro de cesio. 
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el de cesio que se presenta en dos redes cubicas simples, una de cesio y la 
otra de halogeno interpuestas entre si y originando una red cubica de cuerpo 
centrado con el equivalente de una molécula de haluro de cesio por celda 
unitaria, estructura que se muestra en la figura 2-9. 

El sulfuro de cinc, el diamante, silicio, germanio y el estano gris tienen 
otro tipo de agrupamiento, con una red de caras centradas que también 
contiene un åtomo en el centro de cada cubo pequeno alternativamente 
dentro de la red mayor, asi resulta que cada åtomo se halla equidistante de 
otros cuatro. Los fluoruros de calcio, estroncio y bario presentan una modi- 
ficacion del esquema anterior, en dichas sales los iones metålicos estån si- 
tuados en la red de caras centradas mientras que los no metålicos se colocan 
en los centros de cada uno de los ocho cubos que componen la red metålica. 
Los iones no metålicos forman de esta manera una red cubica simple dentro 
de la de los iones metålicos de cara centrada. 

Una estructura cubica diferente la presentan los iones de oxido cuproso 
y oxido de plata, como lo muestra la figura 2-10. En los cristales de dichos 



oxidos, el oxfgeno se encuentra sobre una red cubica de cuerpo centrado 
mientras los åtomos metålicos compenetran esta red para quedar en el cen- 
tro de cada pequeno cubo altemadamente dentro de la red oxigenada. 

Como ejemplo de un agrupamiento no cubico se puede senalar a la red 
hexagonal de cuerpo centrado, como se observa en la figura 2-11, y a la 



cual pertencern los elcmentos corr.o el magnesio, cinc y titanio. Los com- 
Puestos de oxido de cinc, de bcrilio, sulfuro de cobalto y estannoso, son 
tales que sc compenetran en sus redes hexagonales dc manera que una estå 




Figura 2-10. Red de 6xido cuproso. 




Agrupamiento hexagonal compacto. 
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compuesta de åtomos metålicos y la otra de no metålicos: por otra parte los 
carbonatos de magnesio, manganeso y hierro poseen una red romboédrica 
en la cual los ejes son todos iguales en ångulos diferentes de 90°. Si imagi- 
namos que esta red es un cubo distorsionado entonces, los iones metålicos 
y los aniones se hallan sobre dos redes compenetradas distorsionadas de 
caras centradas comparables a la red sin distorsion del cloruro de sodio. 
Es de interés senalar que los aniones CO ~ 2 y SO; se ha comprobado que 
constituyen una unidad cristalina con los oxfgenos distribuidos alrededor 
del åtomo central. Lo mismo es vålido para otros aniones inorgånicos como 
el SO7 2 PO~ s CIO7 y MnO^. Estos hallazgos son una evidencia exce- 
lente para la disociacion de las sales en el estado solido y para la existencia 
de estos radicales como entidades individuales. 

UNIDADES RETICULARES Y FUERZAS 

Dependiendo de la naturaleza de la sustancia problema, las unidades 
que entran en la construccion de una red pueden ser iones, åtomos o mo- 
léculas. Los compuestos inorgånicos generalmente tienen redes ionicas, en 
las cuales las fuerzas de enlace son las atracciones electroståticas entre los 
iones cargados opuestamente. Como se ha senalado, para tales sustancias 
la definicion ordinaria de molécula no tiene significado, puesto que ningun 
ion negativo se puede atribuir exclusivamente a uno particular positivo. 
Mås bien a causa de las exigencias de la electroneutralidad, cada ion posi- 
tivo tiene asociado con él un mimere promedio suficiente de cargas negati- 
vas para contrarrestar las positivas. Las redes ionicas generalmente son 
muy estables y los cristales constituidos por las mismas funden a tempera- 
turas relativamente elevadas. 

En el diamante y grafito las unidades que constituyen la red son åtomos. 
En el caso del diamante cada åtomo de carbono estå rodeado por otros 
cuatro en formå de un tetraedre; agrnpamiento que confirma la Valencia 
del carbono y la direccionalidad de los enlaces como lo postula la qufmica 
orgånica. Los åtomos se mantienen juntos por fuerzas covalentes y como 
éstas son muy fuertes, los cristales son duros, resistentes y de elevado punto 
de fusion. Por otro lado, la estructura del grafito, consiste de anillos hexa- 
gonales pianos en los que los åtomos estån unidos trigonalmente por enlaces 
covalentes. Estos pianos, a su vez se mantienen juntos debido a fuerzas de 
van der Waals que como son mucho mås débiles que las covalentes permiten 
una separacion interplanar facil; hecho que da cuenta de la fracturabi- 
lidad del grafito. 

Los metales tienen también åtomos como unidades estructurales y 
son buenos conductores eléctricos porque mantienen libres a los electrones. 
Ademås, la mayona de los cristales metålicos son tenaces y generalmente 
ductiles y maleables. 
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En ciertos casos como en el dioxido de carbono, cloruro de hidrogeno y 
ioduro estånnico la molécula completa actua como unidad estructural den- 
tro de la red y el examen por rayos X indica que tales moléculas ocupan 
posiciones espaciales clave, mientras que los åtomos dentro de las moléculas 
estån colocadas en una configuracion definida alrededor de la posicion 
media de equilibrio para cada molécula. Estas se mantienen en su distribu- 
tion geométrica dentro de la red por fuerzas de van der Waals que son 
mucho mås débiles que las atracciones electroståticas en las redes ionicas 
y por consiguiente tales cristales son menos fuertes y funden a temperatu- 
ras menores. La menor rigidez y elevada presion de vapor pueden también 
relacionarse a la debilidad relativa de las fuerzas de van der Waals. 

Otra fuerza presente en algunos cristales es el enlace de hidrogeno, cuya 
fortaleza es algo mayor que las fuerzas de van der Waals pero considera- 
blemente menor que los enlaces covalentes o electrovalentes. Un ejemplo 
de un cristal donde el enlace del puente de hidrogeno juega un papel de 
importancia es en el hielo que cristaliza en el sistema hexagonal. 

EL EMPAQUETAMIENTO DE LAS 
ESFERAS REGULARES 

En la discusion anterior hemos considerado a los ocupantes de los lu- 
gares de la red como esferas de dimensiones sin especificar. Mås aun, de 
la formå en que se describieron, el estudiante pudo formarse la erronea 
impresion de que son pequenas en relation con la distancia que las separa. 
En realidad no es asf. Resulta provechoso considerar a la red como com- 
puesta de esferas rigidas de dimensiones definidas en un agrupamiento lo 
suficientemente compacto para tocarse entre si. Sobre esta base es posible 
entender mås cabalmente las diferencias de empaquetamiento involucrados 
en los diferentes tipos de red y también deducir el radio de las esferas que 
nos ocupa. 

Consideremos una red cubica unitaria, cuya arista tiene de longitud a, 
compuesta de esferas uniformes de radio r. Baj o estas condiciones necesitamos 
que los åtomos sean idénticos. Si la red es cubica simple las esferas que la 
constituyen se apilan sobre una base y sus caras æ superponen de manera 
que cada esfera se situa encima de otra. Con tal agrupamiento su vista 
frontal se muestra en la figura 2-12 (a). De esta puede verse que la distan- 
cia entre los centros de las esferas es a, el radio de cada esfera es a/2, y 
el volumen de una de ellas es (4wr 3 ) /3 = (4jt) (a/2) 3 /3. Como en este 
empaquetamiento hay unicamente una esfera por cada red unitaria y el 
volumen de la red es a 3 , entonces la fraccion del volumen total ocupada 
Por la esfera es: 

4 jt /aY 
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mientras que el resto, es decir 0.4764, del volumen total es espacio vacio. 
En la red cubica de cuerpo centrado la situacion es diferente. Aqui el 
empaquetamiento consiste de una base de esferas, seguida de una segunda 
capa donde cada una de ellas descansa en el hueco de la union de cuatro. 
debajo de la misma esfera. La tercera capa descansa con un agrupamiento 
idéntico a la primera. En la figura 2-12 (b) se observa la disposition sena- 
lada. Aqui el radio de las esferas se calcula que es (y/3 o)/4; y como hay 
dos por red unitaria obtendremos para la fraccion del volumen total ocupa- 
do por las esferas 




La figura 2-12 (c) muestra una vista frontal del empaquetamiento en 
una celda unitaria cubica de cara centrada. Consideraciones similares a 




Simple Cuerpo centrado 

la) <b> 



Cara centrada 
(c) 

Figura 2-12. Empaquetamiento de las esferas en lar redes cubicas 

las usadas anteriormente ensenan que el radio de las esferas en este empa- 
quetamiento vale (\/2a)/4. Como una red cubica de caras centradas 
contiene cuatro esferas, la fraccion de volumen ocupada por estas es 



= = 0.7404 

o» 6 

La tabla 2-6 da un resumen de las redes de empaquet imiento cubico y 
hexagonal; en la misma se dan el numyro de vecinos pioximos que rodean 
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a una esfera particular, la distancia entre centros de esfera, el radio y el 
numero de esferas por celda unitaria, el volumen de la red y la fraccion 
de empaquetamiento para cada agrupamiento. En el caso de las redes 
hexagonales a es una distancia igual que la mostrada en la figura 2-1. La 



Tabla 2-6. Empaquetamiento en las redes ctibicas y hexagonal 

No. de Distancia No. dc Volumen Fraccion 

vecinos entre Radio esferas de la de empa- 

mas vecinos de las por celda celda queta- 

Red proximos proximos esferas unitaria unitaria miento 



Cubico 
Simple 

Cuerpo centrado 
Cara centrada 

Hexagonal 

Empaquetamien- 
to compacto 

Rornboédrico 



6 a 

8 Vi a/2 

12 \>2a/2 

12 V2a/2 

12 V2a/2 



a/2 1 

VT<2/4 2 

V2 a/4 4 

V2 a/4 2 

V2V4 2 



a* 0.5236 

a 3 0.6802 

é 0.7404 

a 3 /2 0.7404 

a 3 /2 0.7404 



inspeccion de la tabla revcla que la fraccion de empaquetamiento es inde- 
pendiente del radio de las esferas y depende tlnicamente de la naturaleza 
del rmpaquetamiento que es el menos compacto para el agrupamiento cu- 
bico simple, siguicndole el cubico de cuerpo centrado y caras centradas y 
los dos empaquetamientos hexagonales, siendo estos tres ultimos casos los 
mås compactos posibles. 



EL EMPAQUETAMIENTO DE LAS 
ESFERAS NO UNIFORMES 

Cuando un sistema consta de esferas de dos tamanos como por ejemplo 
el cloruro de sodio, las de mayor tamano toman un agrupamiento definido 
Y las menores se acomodan entre los huecos dc las primeras. La figura 2-13 
ilustra con claridad esta situat ion donde se observa la agrupacion cubira 
de caras centradas del. cristal. La arista de la celda unitaria, a, estå rela- 
cionada ron el radio de los iones r y r mediante las ecuaciones 

2 r ^ + 1r_ = a 



Esta suma es obviamente la distancia intrratomica entre los iones de so- 
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Figura 2-13. Empaquetamiento de lar 
esferas en el cloruro sodico. 



k — a—^i 



dio y cloro. Para las redes de cuerpo centrado del tipo de cloruro de cesio, 
la distancia interionica vale 



En la tabla 2-7 se establecen un conjunto de valores de los radios ionicos 
tales que sus sumas dan las distancias interionicas r ^ y r _. Los resulta- 
dos obtenidos por este procedimiento concuerdan con el de rayos X o la 



Tabla 2-7. Radios ionicos de los cristales 
(En A) 



Li+ 


0.60 


Be + 2 


0.31 


F- 


1.36 


Na+ 


0.95 


Mg+ 2 


0.65 


ci- 


1.81 


K + 


1.33 


Ca + 2 


0.99 


Br- 


1.95 


Rb+ 


1.48 


Sr + 2 


1.13 


I- 


2.16 


Cs + 


1.69 


Ba+ 2 


1.35 


O 2 


1.40 


Ag+ 


1.26 


Zn+ 2 


0.74 


S -2 


1.84 



difraccion electronica dentro de una discrepancia de un pequeno porcen- 
taje. Asi la distancia interionica predicha por los radios en la tabla 2-7 
para el SrS es de r ^ + = 1.13 + 1.84 = 2.97 A frente al valor ob- 
servado de 3.00 A. 

DIFRACCION ELECTRONICA Y NEUTRONICA 

En 1924 DeBroglie observo que los electrones en movimiento presentan 
aparte de sus propiedades corpusculares, propiedades ondulatorias carac- 
teristicas de la luz. Asf cuando un electron se desplaza con velocidad u 
tiene asociada una onda de longitud \ dada por 



(5) 
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donde m es la masa del electron, 9.108 x 10*~ 28 g, mientras h es la cons- 
tante de Planck, es decir, 6.625 X 10 -27 erg-seg. La velocidad de un electron 
clepende de la diferencia de potencial del campo aplicado. Si dicha caida E, 
se expresa en voltios, tenemos 

v = 5.93 X 10 7 \/£cmseg^ (6) 
Insertando la ecuacion (6) en (5) obtenemos para A. 



X = 



m X 5.93 X 10 7 Vs 

6.625 X IQ" 27 

9.108 X 10- 2S X 5.93 X 10 7 \/l 
12.3 X lO" 8 



Ve 



cm 



(7) 



Con potenciales comprendidos entre 10 y 10,000 voltios, X debe variar 
entre 3.89 y 0.12 A, y de aquf que tales electrones deben comportarse 
como rayos X respecto a los cristales. Esta prediccion fue confirmada bri- 
llantemente por Davisson y Germer en 1925. Estos investigaban la difrac- 
cion de electrones por una superficie de nfquel y hallaron que el modelo 
de difraccion electronica y el de los rayos X coincidfan, y el valor de la 
longitud de onda de los electrones obtenida experimentalmente coincidfa 
con el calculado por medio de la ecuacion de DeBroglie. 

Estos y otros experimentos no solo confirman la teoria de DeBroglie sino 
que proporcionan un nuevo medio de investigacion de los solidos. En com- 
paracion con los rayos X, el haz de electrones es mucho menos penetrante 
y mientras aquellos son difractados por pianos atomicos profundos del 
cristal, los electrones se difractan en los pianos superficiales con lo cual hay 
un medio muy conveniente de investigar la naturaleza de las superficies 
solidas y pelfculas superficiales, y una gran cantidad del trabajo realizado 
en este campo estå encaminado hacia el esclarecimiento de la naturaleza de 
los oxidos y otras pelfculas superficiales de los solidos. Si bombardeamos 
a éstos ron neutrones de gran velocidad también se difractan pero su lon- 
gitud de onda, dada de nuevo por la ecuacion (5), aparece ahora con m 
igual a 1.673 X I0 -24 g. Los neutrones se dispersan fuertemente por los åto- 
mos de hidrogeno y de aquf que la difraccion neutronica es muy efectiva 
°n la localizacion de tales åtomos en los cristales. 



LA CAPACIDAD CALORIFICA DE LOS SOLIDOS 

La variacion de la capacidad calorffica con la temperatura para vatios 
sohdos sc muestra en la figura 2-14 donde se observarå que es cero a 
0°K., y para los elementos como el Al, Cu y Ag se inrrementa muy råpida- 
»lente ron [ a temperatura aproximåndose al valor de 3 R = 5.97 cal moL 1 
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al medio ambiente o en sus proximidades. En cambio el caibono y silicio 
experimentan un incremento mås gradual y no alcanzan el valor de 3 R 
sino a temperaturas mucho mås elevadas, asi el carbono no llega a dicho 
valor sino por encima de los 1300°C. 

Albert Einstein en 1907 dio el primer enfoque satisfactorio de las ca- 
pacidades calorificas de los solidos monoatomicos cristalinos y para ello con- 
sideraba que los åtomos que constituyen un cristal son osciladores, que 
ejecutan un movimiento armonico simple alrededor de sus posiciones de 
equilibrio en el cristal, y asigno a cada sustancia una frecuencia de vibra- 
cion constante y caractenstica v, y postulo que la absorcion de energfa por 
los osciladores no tiene lugar en formå continua sino discontinuamente de 
acuerdo con la teoria de Planck. 2 




Temperature - °K 

Figura 2-14. Variation de la capacidad calorifica con la temperatura 

Con estos postulados Einstein demostro que la capacidad calorlfica por 
mol a volumen constante C v , a cualquier temperatura T dcbc estar dada 
para un solido cristalino monoatomico por la ecuacion 

C ' ~ 6 " \kTJ (e*"* r - l) 2 

donde N es el numero de Avogadro, k la constante de Boltzmann /£/A', e la 
base de los logaritmos neperianos, h es la constante de Planck, mientras 
0, la temperatura caractenstica de Einstein, esti. definida por 



2 Véase el Capitulo 14. 
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La ecuacion (8), indica que C r es la misma funcion de 8 E /T para todos los 
solfdos monoatomicos, y predice que se aproxima al valor cero cuando 
T = 0, y a 3 R cuando las temperaturas son muy elevadas, lo cual estå de 
aciierdo con los hechos. En el intervalo medio, sin embargo, la ecuacion 
nos da valores de C v menores que los observados. 

Debye en 1912 establecio una teoria de las capacidades calorificas mis 
rigurosa. Supuso que un solido puede vibrar con una frecuencia cualquiera 
que varia desde cero a un lrmite v m . Introduciendo ciertos principios de la 
teoria de elasticidad y usando la teoria cuintica obtuvo para C x una ecua- 
cion que es funcion de la temperatura, mås complicada que la de Einctein 
prro que presenta una concordancia excelente con los hechos para un grupo 
grande de solidos cristalinos, en cl que se incluye no solo los monoatomicos 
sino sustancias como los cloruros de sodio, potasio, plata y plomo. La teoria 
de Debye da a C v como una funcion de B n jT, donde 6 D , temperatura ca- 
racteristica de Debye, estå definida por 




(10) 



Mås aiin, predice que C r sera cero a T = 0 y se aproximarå al limite 3 R 
a temperaturas mås elevadac. 

Otra valiosa contribucion de esta teoria es que a muy bajas tempera- 
turas hay una relation lineal entre C, y T\ es decir: 



donde a es una constante dada p»i 



Esta ecuacion conocida como Icy de la tercera potencia de Debye, ha 
sido repetidamente confirmada. Como no es posible reali/ar determina- 
t'ionos expcrimentales de los calorcs especfficos por drhajo de 15 6 20°K, 
se utili7a esta ley para-hallar las capacidades calorificas de los solidos a 
esas temperaturas. 

L'na di'ficiencia de la teoria de Debye es que da cuenta solo de las ca- 
pacidades calorificas hasta un valor måximo de 3 R, sin embargo los meta- 
1 ~ #lcalinos dan valores mu y superiorcs a este Kmite a temperaturas ele- 
vadas. El exceso de absorcion de energia se atribuyc a la contribucion 
electronica de cuyo desplazamiento por medios térmicos no da cuenta 
esta teoria. 




(Ha) 



= aT 3 



(11b) 
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PROBLEMAS 

1. Un piano cristalino intersecta a los tres ejes cristalogråficos en multiplos de 
las distancias unidad %, 2 yk 1 ,:Cuåles son los Indices de Miller del piano? 

Respuesta: (436). 

2. Los Indices de Miller de un piano del cristal son (210). (a) (Cuåles son las 
indices de Weiss? (b) <;CuåI es el significado de estos? 

3. La reflexion de primer orden dc un haz de rayos X para un cristal dado 
tienc lugar a 5° 15'. ^Para qué angulo tendrå lugar la reflexion de tercer orden? 

Respuesta: 15° 56'. 

4. La reflexion de primer orden dc un haz de rayos X correspondiente a las 
caras (100) del cloruro de sodio tiene lugar en un angulo de 6° 30'. (a) ^Cuål 
es la longitud de onda de los rayos X utilizados? (b) t Cuål scria el angulo de refle- 
xion con rayos X de longitud de onda h — 150 A? 

5. Si se usan rayos X de lonsritud de onda X = 1.540 A, hållese el angulo que 
se obtendrå para los måximos de reflexion de segundo orden correspondientes a 
los pianos (111) del cloruro sodico. 

6. Las refiexiones de primer orden correspondientes a los pianos (100), (110) 
y (111) de un cristal ciibico dado tienen lugar en ångulos de 7" 10', 10" 12' y 
12° 30' respecth amente qué tipo de red ciibica pertenece el cristal? 

7. El bromuro de cesio cristaliza en una ceida unitaria cubica de cuerpo cen- 
trado ion una arista de 4.287 A. (a) Calcular los ångulos para los cuales puede 
csperarse refiexiones måximas de segundo orden correspondientes a los pianos (100), 
(110) y (111) cuando se usan los rayos X de una longitud de onda \ — 0.500 Å. 
(bj t Cuåntas mok'culas de bromuro de cesio habra en la celda unitaria? 

Respuesta: (a) 13" 29'; 9" 30', 23° 49'; (b) Una. 

8. La denridad del fluoruro de calrio es 3.180 g/cc a 20 C C Calcular las dimen- 
siones de un cubo unitano de la sustanaa quc contiene <.twtro iones Ca++ y ocho 
lones F~ Respuesta. 5.46 A. 

9. El aluminio cristaliza en una red cubica de, caras centradas y su densidad es 
2 70 g/cc a 20°C Calcular la distancia entre pkinos sucesivos (100) y la minima 
entre atomos de aluminio del cristal 

10. El t l OI -uro de cesio cuya densidad ls 3.9 7 g/cc, cristaii?a en una red cubica 
de c uerpo ccntrado cuya jr ista es de 4 12 Å, con un equivaletite de una molécula 
por (ubo unitano. A partii de estos datos ballar el \alor del n u tnei° de A\ogadro. 
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11. El tungstcno cristaliza en una red cubica de cuerpo centrado cuya arista 
mide 3.16 A. (a) ,;Cuåntos åtomos de tungsteno estån presentes en una celda uni- 
taria? (b) ^.Cuål es la densidad del metal? Respuesta: (b) 19 3 g/cc. 

12. Cierto compuesto cuya densidad es 4 56 g/cc, cristaliza en un sistema tetra- 
gonal con las distanciar de la celda unitaria siguientes a = b = 6.58A y c — 
5 93 A. Si la celda unitaria contiene cuatro moléculas, calcular cl peso molecular 
del compuesto. 

13. Demostrar que en el empaquetamiento ciibico centrado en las caras de es- 
feras iguales D = af \' i, donde D es cl diametro dc la esfera y a la longitud de la 
arista del cubo 

14. Demostrar que en el empaquetamiento ciibico dc cuerpo centrado de esferas 
iguales r = \ 3 a/i t donde r es el radio de la esfera y a la longitud de la arista. 

15. A 1425°C el Fe(S) cristaliza en una red cubica de cuerpo centrado cuya 
arista es 2 93 A Suponiendo que los åtomos son esferas empaquetadas, calcular (a) el 
radio de las esferas, (b) la distancia entre los centros vecinos, (c) el numero de 
åtomos de Fe por celda unitaria, y (d) el volumen total ocupado par åtomo de Fe. 

Respuesto: (a) 1.27 A; 
(b) 2.54 A; (c) 2; 
(d) 12.6 as. 

16. A 1100°C el Fe(y) cristaliza en una red cubica de caras centradar con una 
arista de longitud de 3.63 A. Si suponemos que los åtomos son esferas empaque- 
tadas, calcular (a) el radio de las misinas, (b) la distancia entre los centros de las 
esferas vecinas, (c) el numero de åtomos de Fe por celda unitaria, y (d) el volumen 
total ocupado por åtomo dc Fe. 

17. Supongamos que el Fe(y) cristalizara en el sistema hexagonal y que el 
radio de sus åtomos se determina de acuerdo con el problema lb, calcular (a) 
la distancia entre los åtomos vecinos, (b) el numero de åtomos por celda unitaria, y 
(c) el volumen ocupado por åtomo de Fe. Comparar estos rcsultados con los obte- 
nidos en el problema precedente. 

18. El CaO cristaliza en cubas de cata centrada con una distancia unitaria de 
4.80 A. (a) Calcular la distancia entre las dos iones en la red. (b) Compårese esta 
distancia con la predicha por Les radios ionicos del Ca+ i y O -2 ? 

19. El cloruro amonico cristaliza en cubos de cuerpo centrado con una distan- 
cia unitaria de 3 87 A. (a) Calcular la distancia entre los dos iones en la red. (b) 
Utilizando el radio del Cl - dado en la tabla 2-7, hallar el radio del ion NH + . 

Respuesta: (b) 154 A. 

20. Para aceleiar un electrén en un campo eléetrico a una velocidad de u 
cm/seg, debe realizarse un trabajo de Ve, donde V es la caida dc potencial y 
e~ 4803 X 10 -10 es la carga eléctrica, ambos en unidades electroståticas (esu). 
Mas aiin, 300 V = E, donde t es el potencial en voltios. Dc estos datos, deduycase 
la eruacion (6) de este capitulo. 

21. Los electrones emitidos por un filamento calicnte se ateleran bajo un cam- 
po eléetrico harta que su vclocidad es 5 X ](J 9 cm/seg. Hallar la longitud dc onda de 
'°s electrones, y el potencial requerido para lograr esta longitud de onda. 

Respuesta: 0 146 Å: 7110 voltios. 

22. c Cual sera la velocidad de los neutroncs a fin de logr^i que su longitud 
de onda sea de 0 60 A ? 

23. A 20°K, la capacidad calorifica por åtomo giamo de plata es de 0 39 
fal/'K. Suponiendo que es vålida ]a ley de Debye de la tcr< era polencia, calcular 
!a capacidad calorifica por åtomo granio a I K 

24. Utilizando los datos del problema lakular la temperatura Laracterls- 
tica de Debyc y la frecuencia dc vibrauon limitc de la plata 
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LA PRIMERA LEY 
DE LA TERMODINÅMICA 



Una de las manifestaciones mås fundamentales de la naturaleza es la 
energfa que acompana a todos los cambios y transformaciones. Asi, feno- 
menos tan diversos como la cafda de una piedra, el movimiento de una 
bola de billar, la combustion del carbon, o el crecimiento y reacciones de 
los mecanismos complejos de los seres vivientes, todos comprenden alguna 
absorcion, emision y redistribucion de la energfa. La formå mås comun en 
que ésta aparece y hacia la cual tienden las demås, es el calor. Junto a él 
se produce energfa mecånica en el movimiento de cualquier mecanismo; 
energia eléctrica cuando iina corriente calienta un conductor o es capaz de 
realizar un trabajo mecånico o qufmico; energfa radiante inherente a la luz 
visible y a la radiacion en general; y finalmente la energfa qufmica alma- 
cenada en todas las sustancias, que se pone de manifiesto cuando aquéllas 
realizan una transformacion. Tan diferentes y diversas como a primera 
vista cabe suponerlas, sin embarco, cstån ligadas intimamente entre sf, y 
bajo ciertas condiciones se cfectfia iina convcrsion de una en otra. Es mate- 
ria dt: la termodinåmica estudiar tales interrelaciones que tienen lugar en 
los sistemas, y sus leyes, que son aplicables a todos los fenomenos naturales, 
se cumplen rigurosamente ya que cstån basadas en la conducta de los sis- 
tema macroscopicos, es decir con gran numero de moléculas, en vez de los 
microscopioos que comprenden un numero reducido de ellas. Aun mås, 
la termodinåmica no considera cl tiempo de transformacion. Su interés se 
centra en los estados inicial y final de un sisterna sin mostrar ninguna 
curiosidad por la velocidad con que tal cambio se produce. 
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La energfa de un sistema dado es cinética, potencial o ambas a la vez. 
La primera es debida a su movimiento, bien sea moleeular o del cuerpo 
como un todo. Por otra parte, la potencial es aquella clase de energia que 
un sistema posee en virtud de su position: es decir, por su estructura o 
configuracion respecto a otros cuerpos. El contenido de energia total de 
cualquier sistema es la suma de las anteriores: y aunque su valor absoluto 
puede calcularse teniendo en cuenta la famosa relation de Einstein E = 
mc 2 , donde E es la energia, m la masa, y c la velocidad de la luz, este hecho 
nos sirve de poro en las consideraciones ordinarias de la termodinåmica. 
El motivo es, que las energfas involucradas son tan grandes que cualquier 
cambio de ellas corno resiiltado de los procesos ffsicos o quimiros es in- 
significante. 

Asf los cambios de masa resultantes de aquellas transferencias son im- 
ponderables por lo cual la termodinåmica prefiere tratar con tales diferen- 
cias de energia que son medibles y se expresan en diversos sistemas de 
unidades. Por ejemplo las unidades egs de energfa mecånica, eléetrica o 
térmica son el ergio, el julio y la caloria. La relation entre la unidad mecå- 
nica de trabajo y la térmica se conoce como equivalente mecånico del calor. 
Las primeras determinaciones de este equivalente por Joule fueron la pie- 
dra fundamental que permitio establecer la primera ley de la termodi- 
nåmica. 

SISTEMA 

Este término muy usual, se define como cualquier portion del universo 
aislado en un recipiente inerte, que puede ser real o imaginario, con el fin 
de estudiai et efecto de las di\ersas variables sobre él. A su vez la por- 
tion de universo excluido del sistema se denomina "contomo". El conte- 
nido de iin sistema puede variar ampliamente desdc una cantidad pequena 
di agua, por ejemplo. hasta el universo total. 

Las interacciones entre un sistema y su contorno, son muy importantes 
en termodinåmica y cuando rntre arribos existe intercambio de materia 
y energia tenemos un sistema abii rto, y aislado rn caso contrario. Se llama 
sistema cerrado aquet que no intercarribia materia con sus alrededores pero 
si energia. 

Un sistema homogénco contiene unicamente una fase, mientras que 
uno heterogenco contiene mås de una. Se define por fase la portion homo- 
génea de un sistema, fisicamente diferenciable y separable mecånicamente. 
Si en el sistema "agua" coexisten el hielo, el liquido y el vapor, rada 
formå constituye una fase separada de otras por un limite. Aun mis, 
cada fase puede ser continua como la liquida o gaseosa o dividida en 
porciones menores corno una masa de rristales de hielo. El término "sepa- 
rable mecånicamente" de la definition significa que las fases pueden se- 
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pararse entre si por operaciones tales como la filtracion, sedimentacion, 
decantacion u otros procedimkntoa mecånicos. como por ejemplo la recolec- 
cion a rnano de los cristales. No incluye, sin embargo, otros procedimientos 
de separacion tales iomo la evaporacion, destilacion, adsorcion. o extrac- 
cion. Como los gases son miscibles totalmente, solo es posible un sistema de 
una fase gaseosa. Con lfquidos o solidos no parece existir un limite teorico 
al numero posible de fases, pero ocho' es el måximo de fases liquidas obser- 
vadas en un sistema. 

Las fases presentes en un sistema son sustancias puras como el N?, 
H 2 0, NaCl, o C 2 H(} o soluciones de éstas. Una solucion verdadera, estå 
definida como una mezcla fhicamente hornogénca de dos o mas sustancias. 
Esta definicion no senala restriccion sobre el estado de agregacion o la 
cantidad relativa de constituyentes. En consecuencia una solucion puede 
ser gaseosa, liquida o solida y variar de composicion dentro de lfmites muy 
amplios. Este hecho excluye a los compuestos puros de la clasificacion, 
porque persiste una relacion fija y definida entre los constituyentes de un 
compuesto. 

PROPIEDADES Y VARIABLES DE UN SISTEMA 

Las propiedades de un sistema se dividen en dos clases: intensivas y 
extensivas. Estas son las que dependen de la cantidad de sustancia del 
sistema, por ejemplo, la masa total, el volumen y la energia. Por otra parte, 
las propiedades intensivas son aquellas cuyo valor es independiente de la 
cantidad total siendo funcion de la concentracion de sustancia, asi tenemos 
a la densidad, mdice de refraccion, y masa, volumen o energia molar. 

En ausencia de fuerzas especiales, como los campos magnéticos o eléc- 
tricos, las propiedades extensivas de una sustancia pura, dependen de dos 
de las tres variables, P, V y T, y cl numero de moles, n, de la sustancia 
presrnte. Solo dos dc las variables de estado son iridependientes, porque 
en princ.ipio se supone que el sistema posee una ecuacion que relaciona P, 
V, y T; esto hace que una de las variables resulte dependiente. En nues- 
tra actual discusion elrgiremos a las variables P y T como dos iridepen- 
dientes. En consecuencia, cuando n es constante las propiedades extensivas 
de un sistema dependen unicamente de P y T, igual conclusion se aplica 
a las intensivas. Por definicion éstas son independientes dc n y de aqui 
que P y T son las imicas variables independientes involucradas. 

Cuando se trata de soluciones la situacion es distinta. Las propiedades 
extensivas son funcion dc P, T y el numero de moles de los diferentes cons- 
tituyentes presentes, es decir, n l! n», n a , etc. A su vez las intensivas depen- 
den de P, T y las concentraciones de las diversas especies. IL numero de 
variables de estas ultimas es una menos que el total de constituyentes de ia 

1 Kittsley y Goedetij J. Ani. Chern. Soc, 72, 4841 (1950) 
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solucion por la ra?6n siguiente: Si expresamos la concentracion en fraccion 
molar, la especificacion de todas menos una de éstas da la ultima de ellas 
por sustraccion de la unidad, que es la suma de todas las fracciones molares. 

Una vez que se hallan especificados los valores de las variables inde- 
pendientes de un sistema el estado del mismo queda determinado. Para 
devolver el sistema a sus condiciones iniciales, las variables deben ajustarse 
a su \alor original. Este hecho por el cual el estado de un sistema se re- 
pite al rcpctir el valor de las variables, se conoce como principio de repro- 
ducibilidad de los estados. 

METODOS DE EXPRESION DE LA 
CONCENTRACION DE LAS SOLUCIONES 

Segun el proposito particular de cada caso, existen muchos procedi- 

mientos por los cuales se puede expresar la concentracion, los mås co- 
munes son: 

Tomando el peso como base: 

1. Porcentaje o fraccion de sustancia, en peso, disuelta. 

2. Peso de sustancia disuelta por peso definido de cada constituyente. 

3. Peso de sustancia disuelta por peso definido total de solucion. 

4. Molalidad-ru'imero de moles de sustancia disuelta por 1000 g de 
solvente. 

5. Fraccion molar. 

Tomando corno base el volumen 

1. Por ciento o fraccion de sustancia disuelta, expresada en volumen. 

2. Peso de la sustancia disuelta paia un volumen dado de solucion. 

3. hfolaridad-numero de moles de sustancia disuelta por litro de so- 
lucion. 

4. Normalidad-numero de equivalentes de sustancia disuelta por litro 
de solucion.. 

Todos estos esquemas son en si suficirntemente explicativos y conocidos 
del estudiante. De los diversos procedimirntos enumerados antes, los que 
se expresan cn base al peso son independientes de la temperatura, es de- 
cir, las roncentraciones son las mismas a todas las temperaturas, mientras 
que las que se basan en el volumen variarån con aquélla, de manera que 
dependen de la expansion térmica de la solucion. 

CANTIDADES MOLARES PARCIALES 

Considerarcmos una solucion compuesia de j constituyentes, y designe- 
mos por n,, n„ ■. n, los miraeros de moles de los diferentes constituyentes 
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presentes. Supongamos que G es una propiedad extensiva del sistema. En- 
tonces, por cuanto se dijo anterionriente G debe ser una funcion de P, T 
V el numero de moles de los diversos constituyentes presentes, o 

G = <t>{P,T,n 1 ,n,,...n ) ) (1) 

La diferenciacion parcial de la ecuacion (1) nos da para dG 

+ •••(!)„, *- < 2) 

donde n % representa en cada caso todos los valores de n excepto aquel 
respecto al cual se diferencia G. Si escribimos ahora 

01 = (H)p 

la ecuacion (2) se transforma en 

dG = (S), dT + (S)t . dP + Cldn * + ****** + ' " 0i<lni 

Aun maSj a una tcniperatura y piesion constante los dos primeros tér- 
minos de la ecuacion (6) son cero, y ast obtendremos: 

dG — G^dn^ + G 2 dn 2 + ■■ ■ Gjdn, (7) 

Por uso del teorema de Euler de las funciones homogéneas, la ecua- 
cion (7) sc integra para dar 

G = G ini + G,n 2 + ■ ■ • Gjn, (8) 

La ecuacion (8) ensena que cualquier propiedad extensiva de una so- 
lution puede a temperatura y presion constantes, expresarse como una suma 
de productos Gn para cada uno de los componentes individuales de la so- 
lution. Mås aun, como en cada producto n representa un factor de potencia, 
G, la cantidad molar parcial representa un factor de intensidad. En conse- 
(uencia, las cantidades molares parciales reprosentan propiedades intensivas 



(3) 
(4) 
(5) 
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de una solucion. Cuando la ecuacion (8) se diferencia de una manera 
total, obtendremos: 

dG = Gidnx + riidOt + Gdni + nrfGi + • • • Gjdn,- + njdG, 
= (<?idni + Gidni + ■ • ■ Gjdnj) 

+ (M& + ntdOt + • • • njdG,) (9) 

Pero, de acuerdo con la ecuacion (7) dG estå dada por el primer tér- 
mino del paréntesis del lado derecho de la ecuacion (9), y en consecuencia 
el segundo término debe ser cero. Asi que en general obtendremos 

n 1 dG 1 + n 2 dG 2 + ■■■ rijdGj = 0 (10) 
y para dos constituyentes unicamente, es decir, una solucion binaria, 

nJGi + n 2 dG 2 = 0 (11a) 
dG x =-—dG, (11b) 

Las ecuaciones (10) y (11) son dos formas de la de Gibbs-Duhem, y 
ensenan que las cantidades molares parciales no son independientes entre 
si y que la variacion de una cantidad molar parcial afecta a las restantes 
en la formå dada por las ecuaciones. Por ejemplo, la ecuacion (11b) indica 
que si dG^ es positiva, es decir, G x incrementa, entonces dGz debe ser ne- 
gativa y G 2 debe decrecer al mismo tiempo, y viceversa. El significado 
de esta conducta aparecerå cuando discutamos las soluciones con mayor de- 
talle en el capitulo 8. 

DETERMIN ACION DE LAS 
CANTIDADES MOLARES PARCIALES 

Las cantidades molares parciales se determinan por gran numero de 
procedimientos gråficos o analfticos de los cuales discutiremos solo tres. 
De manera especifica, supongamos que se desea determinar los volumenes 
molares parciales de una solucion binaria, y que con este proposito medimos 
el volumen total V de la solucion como una funcion de la molalidad m 
de soluto. Como por definicion aquélla representa el numero de moles de 
soluto para 1000 g de solvente, el numero de moles de solvente presentes 
en cada instante es fijo y estå dado por = 1000/A/i, donde M y es el 
peso molecular de solvente. De nuevo, m debe ser n 2 . Por esa razon, si gra- 
ficamos V contra m, figura 3-1 (a) y determinamos las pendientes de las 
curvas a diferentes concentraciones tales romo A y B cstas pendientes 
serån los valores de V 2 a concentraciones seleccionadas. Ilabiendo obtenido 
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V 



0 




<o> (b) 



Figura 3-1. Determinacion gråfica de las cantidades molares parciales. 

asi Vz los valores correspondientes de V\ se calculan por sustitucion de V, 
n x y rc 2 para cada concentracion en la ecuacion (8), que en este caso 
toma la formå 

V = Van x + V 2 n 2 (12) 

Un método distinto de manejar los mismos datos es el siguiente. Calcu- 
lamos a partir de V, n x y n 2 la cantidad 

V 

v = ■ 

ni + n 2 

y graficamos u contra la fraccion molar de soluto N 2 , figura 3-1 (b). Si 
ahora trazamos una tangente a la curva en cualquier punto tal como A, se 
demuestra que la interseccion de la tangente sobre el eje en iV 2 := 0 nos 
da V% y en interseccion en A r z = 1.0 da F 2 . Repitiendo este procedimiento 
en diferentes puntos de la curva V x y V 2 pueden ser evaluados para las 
soluciones de distintas concentraciones. 

Aun un tercer procedimiento de manipular los datos involucra una 
expresion analftica de V como una funcion de m. Supongamos que V 
como funcion de m se expresa por la relacion 

V = a + bm + cm 2 (13) 

donde a, b, y c son constantes a una temperatura dada y presion. La dife- 
renciacion de ]a ecuacion (13) con respecto a m nos da entonces P 2 , es 
decir 

dV 

V 1 = -— = b+2cm (14) 
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y la sustitucion de las ecuaciones (13) y (14) en la ecuacion (12) da 
para V x 

a + bm + cm* = + Vm 

= Trifli + (b + 2 cm)m 
= g - cm* (15) 
ni 

Aunque los métodos anteriores de determinacion de las cantidades mo- 
lares parciales se describieron en fimcion de los \olumenes de la solucion, 
son aplicables de igual manera a otras propiedades extensivas de una 
solucion. 



LA PRIMERA LEY DE LA TERMODINÅMICA 

Después de estos preliminares estamos en condiciones de estudiar la 
primera ky termodinåmica que establece la conservacion de la energfa, 
es decir, esta ni se crea, ni se destruye. En otras palabras, esta ley se formu- 
la diciendo que para una cantidad dada de una formå de energia que 
desaparece otra formå de la misma aparecerå en una cantidad igual a 
la cantidad desaparecida. Para ser mås especfficos consideremos el des- 
tino de cierta cantidad de calor q agregada al sistema. Esta cantidad darå 
origen a un incremento de la energfa interna del sistema y también efectua- 
rå cierto trabajo externo como consecuencia de dicha absorcion calorifica. 
Si designamos por AE al incremento de energfa interna del sistema y w al 
trabajo hecho por el sistema sobre el contorno, entonces por la primera Icy 
tendremos: 

AE + w = q 

y AE — q — w (16) 

La ecuacion (16) constituye el establecimiento matemåtico de la pri- 
mera ley. Como la energfa interna depende unicamente del estado dc un 
sistema, entonces- el cambio de la misma AE, involucrado en el paso de 
un estado donde la energia es E 1 a otro donde es E-, dcbc estar dada por 

AE = Et - E, (17) 

AE depende asi unicamente de los estados inicial y final del sistema y de 
ninguna manera de la formå 'en que se ha realizado tal cambio. 

Estas consideraciones no se aplican a w y q, porque la magnitud de 
éstas, depende de la manera en que se efectua el trabajo en el paso del esta- 
do inicial al final. El sfmbolo w representa el trabajo total hecho por un 
sistema. En una celda galvinica, por ejemplo, w puede incluir la energia 
eléctrica proporcionada, mas, si hay cambio dc volumen, cualquier ener- 
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gia utilizada para efectuar la expansion o contraccion contra una presion 
oponente p. Ahora estamos interesados solamente en el trabajo mecånico o 
de presion contra volumen desarrollado en el proceso; y esta energfa se de- 
duce fåcilmente de la manera siguiente. 

Consideremos un cilindro, figura 3-2, de seccion transversal A ajustado 
con un piston p. Entonces como la presion es una fuerza por unidad de 




Figura 3-2. Trabajo de presion volumen. 



årea, la fuerza total que actua sobre el piston es f = pA. Si éste se desplaza 
ahora una distancia dl, el trabajo dw realizado es 

dw = fdl = pAdl 

Pero Adl es un elemento de volumen, dV , barrido por el émbolo en su 
rnoiimiento. De aqvri 

dw = pdV (18) 

y, por integracion entre los limites V x y V 2 

w = f V 'pdV (19) 
Jv, 

Si el unico trabajo hecho por el sistema cs de esta naturaleza, entonces la 
sustitucion de la ecuacion (19) en la (16) nos da para la primera ley, 
la expresion 

AE = q - f V 'pdV ( 2 °) 

Las ecuaciones (19) y (20) son perfectamente generales y aplicables 
al cålculo de w, q, y AE, en cualquier expansion o contraccion de un siste- 
ma. Sin embargo, baj o condiciones especiales estas ecuaciones pueden tomar 
formas particulares: 
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/. El volumen es constante. Cuando éste no varia: dV — 0, dw — 0 y la 
ecuacion (20) se convierte en 

AE = q (21) 

2. Ea presion de oposicion es cero. Un proceso de este tipo se denomina 
expansion libre. Aquf p — 0, dw — 0 y de nuevo AE = q. 

3. La presion de oposicion constante. Si p — constante, entonces la ecua- 
cion (19) por integracion nos da 

w ^ p(j 2 - Fa) (22) 

y la ecuacion (20) se convierte en 

AE = q - p(Vt - Vi) (23) 

4. La presion oponente es variable. Cuando p es variable debe quedar 
establecida como una funcion de V para una situacion dada antes 
de que la ecuacion (19) sea integrable. Si no se dispone de una fun- 
cion analftica, la integracion puede llevarse a cabo por un procedi- 
miento gråfico de p contra V, determinando el årea bajo la curva. 
Una vez que w ha sido determinada, se reemplaza en la ecuacion (20) 
para obtener AE, o q, segun el caso. 

El trabajo involucrado en la expansion de solidos o lfquidos es pe- 
queno, y frecuentemente despreciable. Sin embargo, no sucede igual con 
los gases, donde los cambios de volumen pueden ser grandes. En todos los 
cålculos de w que comprendan expansiones de gas, debe quedar claramente 
enrendido que exceptuando las condiciones senaladas mås abajo, la presion 
que determina el trabajo realizado, no es la prision del gas P t rino 
aquélla contra la cual el gas estd trabajando, es decir, p. Una vez que nos 
damos cuenta de este hecho no hay dificultad en realizar cålculos. Mås aun, 
cuando V 2 > Vi, entonces el proceso es de expansion, w es positivo, y 
el trabajo hecho por el gas sobre su contorrro. Si V 2 < V,, sucede todo lo 
contrario. 

De la discusion anterior resulta evidente que para un cambio dado la 
magrutud de w depende de la formå en que se efectua el trabajo, y por 
ese motivo w no puede ser una funcion de estado. De nuevo, como para un 
cambio dado AE tiene un valor fijo q debe variar con w y resulta depen- 
diente del camino seguido por el proceso. 

Las cantidades q, w, y AE son experimentalmente medibles, pero las 
magnitudes de E no lo son, este ultimo hecho no es un obståculo en termo- 
dinåmica, ya que estamos interesados principaimente en los cambios de E 
Y no en los valores absolutos. 
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REVERSIBILIDAD Y TRABAJO MAXIMO 

Cualquier proceso, que se conduce de formå que en cada etapa la fuerza 
impulsora es solo infinitesimalmente mayor que la opuesta y que puede in- 
vertirse al incrementar ésta un infinitésimo, se denomina proceso reversible 
y otio que no satisface estos requisitos se dice irreversible. 

Hablando con propiedad, los procesos reversibles son imposibles en la 
naturaleza ya que exigirian para su realizacion un tiempo infinito, y en con- 
secuencia todos los procesos naturales deben ser irreversibles. De cualquier 
manera. el concepto de reversibilidad es tan valioso teorica y pråcticamente, 
que se justifica su empleo. Ademås a la reversibilidad puede uno acer- 
carse muy estrechamente. Asi en el método potenciométrico de medicion de 
potenciales de las celdas galvånicas, el voltaje de éstas, estå opuesto por 
otro hasta que pråcticamente no fluye corriente. Haciendo la fuerza de 
oposicion solo ligeramente menor a la de la celda, ésta, descarga o vuelve 
a cargar cuando la citada fuerza vuelve a hacerse mayor que la de la celda. 
De esta manera, una corriente cualquiera que fluye por el circuito tiene que 
realizar trabajo contra el potencial que en todas las ocasiones es ligeramente 
menor al propio. Este dispositivo es la aproximacion mås estrecha que has- 
ta el presente puede hacerse a un proceso realmente reversible. 

Ahora procederemos a demostrar que el trabajo lograble en un proceso 
dado, bajo condiciones reversibles es el måximo posible y que es el mmimo 
requerido para invertirlo. 

De los argumentos senalados anteriormente resulta evidente que la 
cantidad de trabajo que un sistema tiene que realizar respecto a un cierto 
rambio depende de la oposicion que el sistema experimente a su modifi- 
cacion. Cuanto mayor es la resistencia, también lo es el trabajo necesario 
paia sobrepasarla. Para ser mås especfficos, consideremos la expansion de 
un gas frente a una presion externa p para una cambio infinitesimal de volu- 
men dV. El trabajo realizado es pdV. Cuando p es cero, es decir, cuando 
el sistema expande frente al vacfo el piston de encierro no experimenta 
ninguna fuerza restrictiva y si aquel no sufre friccion y es sin peso pdV = 0. 
Sin embargo, a medida que p aumenta desde cero, debe realuarse mayor 
trabajo conforme la presion se aproxima a la del mismo gas. 

Cuando se alcanza este punto, se establece un equilibrio de fuerzas y ya 
no hav mis cambio de \olumen. Si continuamos iHcrementando la presion, 
<"ita se Hega a hacer mayor que la del gas, y hay una contraccion reali- 
? <indose un trabajo sobre el sistema en vez de por el mismo. Es evidente, 
P or la descripcion, que el trabajo que puede realizarse por un sistema es 
'Måximo cuando la presion de oposicion p difiere solo un infinitésimo en mag- 
nitud de la interaa del propio gas Pero éstas son exactamente las condicio- 
nes definidas por la reversibilidad dc un proceso. De aqui concluimos que 



120 Capftulo 3: La primera ]ey de termodinåmica 



se logra un trabajo mdximo de un sistema cuando tiene lugar cualquicr 
cambio que sca totalmente reversible. Aun mås, bajo condiciones reversibles 
la presion externa p difiere solo un infinitésimo de la del gas mismo P. 
Podemos pues reemplazar p por P en todas las expresiones dadas con ante- 
rioridad para w, y obtener w m , que es el trabajo måximo que puede cfec- 
tuarse en la expansion reversible de un gas. 

Consideremos ahora la compresion reversible. Como la presion del gas 
es P, la presion minima requerida para comprimirlo sera P + dP. En conse- 
cnencia, como la presion de oposicion es P, el trabajo mmimo exigido para 
realizar un cambio de volumen dV sera PdV } que es exactamente igual y 
de signo contrario al reversible de expansion del gas. Si la fuerza motviz 
se hace mayor que P -f- dP, el proceso se hace irreversible, y sera preciso 
mayor trabajo que PdV para llevar a cabo la compresion. 



LA ENTALPIA DE UN SISTEMA 

Los cambios térmicos a presion constante se expresan mås adecuada- 
njente mediante otra funcion H, llamada entalpia o contenido calorifico 
de un sistema. Esta funcion se define por la relacion: 

H = E + PV (24) 

donde P y V son la presion y el volumen del sistema. Como E y PV se 
encuentran totalmente caracterizadas por el estado del sistema, H es tam- 
bién una funcion de estado y es completamente independiente de la manera 
en que se logra aquél. En consecuencia el cambio de entalpia, AH, puede 
escribirse asr. 

AH= Hz - Hi (25) 

donde H 2 es la entalpia del sistema en su estado final y H± en el estado 
inicial. Al sustituir H 2 y Hi por sus equivalentes de la ecuacion (24), ob- 
tenemos para AH 

AH — Hi - H l 

= (Ei + PiVt) - (E x + PxVt) 
= (Et - £0 + (PiV* - PiVi) 
= AE + (PiV 2 - PiVJ (26) 

La ecuacion (26) es la definicion mas general de AH. Cuando la pi e ' 
sion permanece constante durante el proceso, entonces: 

AH = AE + P(V 2 — Vi) 

= AE + PAV {£V 

es decir, el cambio de entalpia a presion constante es igual al mcre- 
mento en energia interna mas cualquier trabajo de presion-volumen realiza- 
do. De aqui que a presion constante AH represente cl calor ahsorbido en 
pasar det estado inicial al fhml, con tal que sélo se efectåe trabajo åebido 
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a P-V. Cuando las presiones inicial y final no son igualcs, se calcula AH 
no por medio de la ecuacion (27) sino por la (26). 

En este libro utilizaremos la convencion de que cualquier ganancia en 
cantidad por parte del sistema es positiva y las pérdidas son negativas. Sobre 
esta base, los valores de q, AE y AH que son mayores de cero corresponden 
a la absorcion de calor por el sistema y a incrementos en E y H del sistema. 
Viceversa, cuando estas cantidades son menores que cero denotan pérdida 
de calor por el sistema y decrementos en E y H. Finalmente cuando w > 0 
se lealiza trabajo por el sistema, mientras que cuando w < 0 el trabajo es 
efectuado sobre el sistema. 

CAPACIDAD CALORIFICA 

Consideremos una cantidad de calor muy pequena dq anadida a un 
sistema y supongamos que como rcsultado de la absorcion de calor el ascen- 
so de temperatura producido es dT. Entonces la cantidad de calor reque- 
rida para producir un ascenso de temperatura de un grado cs 




y C es asf la capacidad calorifica del sistema. Ahora, de la ecuacion (20) 
obtenemos dq ~ dE + pdV y de aquf: 



Cuando c] volumen se mantiene constante dV ~ 0, y la ecuacion (28) 
se reduce a 



Esta ecuacion es la rdacion termodinåmica que define C v y nos dice 
que es la velocidad de cambio de la energfa interna con la temperatura 
a volumen constante. 

Sin embargo, cuando la absorcion do calor ocurre rever^iblemente 3 
prebion constante. entonces p = P, y la ecuacion (28) se tiansforma en 



Peio, si diferenciamos la ecuacion (24i con rclaciån a T a presion cons- 
tante P obtenemos 



C = 



dE + pdV 
dT 



(28) 




(29) 





En consecuencia 




(30) 
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que es la definicion termodinimica de C p ; es decir, es el cambio de en- 
talpia con la temperatura a presion constante. 

La diferencia entre las dos capacidades calorificas se deduce fåcilmente 
por un argumento termodinåmico. De las ecuaciones (29) y (30) obtenemos 

e > - c - = (S?), - (H), 

Pero, H = E + PV. Diferenciando csta cantidad con respecto a la tem- 
peratura a presion constante obtendremos 

y por sustitucion de la ecuacion (32) en la (31) resulta 

El problema ahora radica en relacionar el primer y tercer término de la 
derecha de la ecuacion (33), para lo cual proccdemos asi: la energia in- 
terna E sera. en general una funcion de cualquiera de dos de las tres varia- 
bles P, V, T. Si elegimos a T ? V como las independientes, entonces: 

E = f(T,V) 

dividiendo ambos lados de la ecuacion por dT e imponiendo la condi- 
cion de que la presion es constante, obtenemos: 

y la ecuacion (35) sustituida en la (33) nos da finalmente 

La ecuacion (36) es completamcnte general. Veremos mås adelante 
como se paede usar ébta para obtener la difetrnua dc las dos capacidades 
t a]orif icas. 



DEPENDENCIA DE LAS FUNCIONES 
DE ESTADO DE LAS VARIARLES 

Heinos definido hasta aqui dos cantidades que son funciones del es- 
tado del sistmia, es decir, E y H, y también C v y (,'„. Si nos referirnos unica- 
mente a las sustancias puras, entonces catas cantidades son funcion de dos 
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cualesquiera de las tres variables P, V y T. Al tratar con estas variables 
se encontro que E y C, se expresan mas adecuadamente en funcion de T 
y V, mientras que para H y C p la eleccion mås conveniente es T y P. 
Si comenzamos ahora con el hecho de que E = f[T, V ) , entonccs: 

De acuerdo con la ecuacion (29), (dEfoT)v — C,. Una expresion co- 
rrespondiente para (dE/dV) T no puede lograrse sin la segunda ley de la 
termodinåmica. Sin embargo por razones pedagogicas supondremos su valor 
aquf; que se someterå a prueba en el capftulo 5, lo cual nos permite es- 
tablecer 

Sustituyendo estos valores de las derivadas parciales en la ecuacion (37) 
obtendremos: 

dE~CJT + [T(^) y -p}dV (39) 

El primer término del lado derecho en la ecuacion (39) nos da el efecto 
del cambio de temperatura a volumen constante sobre E, mientras que el 
segundo proporciona el efecto del cambio de volumen a temperatura 
constante. 

Consideraciones semejantes de H como una funcion de T y P dan 
Pero {dHjcT) P ~ C p . De nuevo sujcto a prueba en el capftulo 5, 



En consecuencia 



dH = C v dT + [v-T (^) p ] dP (42) 

El primer tcrmino en la ecuacion (42) nos da la variacion de H con la 
temperatura a presion constante, mientras que el segundo nos muestra 
e l efecto de la presion, a temperatura constante. 

El efecto del cambio de volumen en C v se deduce por diferenciacion 
de la ecuacion (29) respecto al volumen a temperatura constante y utili- 
zando la ecuacion (38). El resultado es 

(£X-'(S). 
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Anålogamente, el efecto dc la presion en C p se deduce de la diferencia- 
cion de la ecuacion (30) respecto a P, a T constante, utilizando la ecuacion 
(41). Asi obtenemos: 

COMPORTAMIENTO TERMODINAMICO 
DE LOS GASES IDEALES 

Para ilustrar el uso de las ecuaciones anteriores y deducir también al- 
gunas conclusiones importantes consideraremos ahora, el comportamiento 
de los gases ideales. La ecuacion (38^ se usa para hallar la dependencia de 
E en V a T constante de esta manera: Para un gas ideal PV — nRT. La 
diferenciacion de esta expresion respecto a T a volumen constante nos da 



/dP\ _ nR 
\df)v V 



que por sustitucion en la, ecuacion (38), nos aa 



C 



dE\ _ nRT _ p 

= 0 (45) 



En consecuencia la encrgia interna de un gas idtal es independiente del 
volumen y funcion unicamente de la temperatura. Esta conclusion es idén- 
tica con la alcanzada en el capftulo 1 en base a la teoria cinética. De nuevo, 
si diferenciamos la ley de los gases ideales con respecto a la temperatura a 
presion constante, obtendremos: 

fdV\ = nR 
\dTjp P 

que, cuando se inserta en la ecuacion (41) enscna que: 

(dH\ _ v _ nRT 
\dPjr P 

= 0 (46) 

De aquf que la entalpia ae un gaj, zdcal es indrpendittite de la presion 
y es funcion unicamente de la temperatura. 

De estas deduccioncs se sigue tambit_-n que C v y C p son funciones dc T 
unicamente, independientes dcL volumen y la presion. Por esa razon: 

(W)r =^ ° (4?) 

(48) 



\dP Jt 
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Mas aun, como para un gas ideal [cE/dV) T — 0 la ecuacion (36) se 
reduce a 

Cf c ° =p (jt) p 

Peio para un gas ideal 
v asf hallamos que 

C p - C\ = nR 
para n moles, o para uno solo 

C„ - (\ = R (49) 
Esta conclusion cs de nuero la misma qne la obtenida a partir de la 
teoria cinética de los gases en el capftulo 1. 

PROCESOS ISOTERMICOS Y ADIABÅTICOS 

Las relaciones de energfa y el estado de cualquier sistema durante un 
proceso dependen no solamente de la manera en que el trabajo se ha efec- 
tuado, sino también de ciertas condicioner expeiimcntales impuestas sobre 
el sistema como un todo. Dos restricciones tales, de importancia especial 
involucran procesos efectuados bajo (a) rondiciones isotérmicas (b) adia- 
biticas. Un proceso zsotérmico es cualquicra reahzado de manera que la 
temperatura permanece constante durante toda la operacion. A su vc7. 
un pioceso adiabåtico es aquél en que no hay absorcion ni clesprcndi- 
miento de calor por parte del sistema. 

PROCESO ISOTERMICO EN LOS GASES IDEALES 

Como la energia interna de los gases ideales cs una funcion de la tem- 
peratura unicamente, la imposiciån de una tempciatura constante significa 
también constancia en E y de aqui que AE — 0. La insercibn de este cri- 
terio para un cambio isotérmico en los gases ideales en la ecuacion (20 1 
nos da 

q = »'=C' pdV (50) 

Vemos por ese motivo, que cn tal pioceso todo el trabajo rcali7ado 
sera a cxpcnsas dcL ralor absoibido. o cualquier calor obtenido procedera 
del trabajo hecho sobre el sistema. La magnitud dc q dependera obvia- 
mentr de la manera en que el trabajo se llevo a cabo y puede variar desde 
cero para una uxpansion libre a un maximo cuando se logra la reversMidad 

La expreiion para cl trabajo maximo, w m , obtenida ruando un gas ideal 
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se expande isotérmica y reaersiblemrnte puede deducirse de esta formå: Bajo 
condiciones reversibles p =P = nRT jV . Al sustituir este valor de p en la 
ecuacion (50) obtendremos 

r "» nRTdV 



-f 



f v * dV 

= nRT f 

JVi V 

c integrando 

w m = nRT In £ (51) 
y i 

La ecuacion (51) nos da el trabajo måximo alcanzable en una expan- 
sion isotérmica reversible de n moles de un gas ideal desde un volumen 
V x a Vz a la temperatura T. De nuevo, como la temperatura es cons- 
tante V 2 jVi_ ~ P1/P2 de acuerdo con la ley de Boyle y por tanto la ecuacion 
(51) puede escribirse en la formå equivalente 

w n = nRT\n— (52) 
f 2 

La aplicacion de la ecuacion (51) y la diferencia entre el trabajo re- 
versible isotérmico o el simplemente isotérmico, realizado contra una pre- 
sion constante, se comprende mejor mediante los ejemplos siguientes: 

Ejemplo (a): Hallar el trabajo realizado cuando dos moles de hidro- 
geno se expanden isotérmicamente de 15 a 50 li tros contra una presion 
constante de una atmosfera a la temperatura de 25°G. Mediante la ecua- 
cion (22), obtenemos 

w = p{Vt - Fi) = 1(50 - 15) = 351itro-atm 

= 8 47 c?' 

Ejemplo (b): Calcular el trabajo efectuado cuando dos moles de hi- 
drogeno se expanden isotérmica y reversiblemente a 25°C de 15 a 50 litros. 
Si usamos la ecuacion (51) tendremos 

w* = nRT ln ^ = 2.303 nRT log 

= (2.303 X 2 X 7.987 X 288.2) log ^ 
= 1427 cal 

Los caiores absoibidos durante las expansiones son iguales a w en ambos 
casos y \alen 847 y 1427 calorias en (a) y (b) respectivamente. La varia- 
cion de encrgia interna es cero en los dos ejemplos, ya que no hay nin- 
gun cambio de temperatura. 
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Con los gases reales A£^0 en condiciones isotérmicas, pues aun en- 
tones hay una variacion de energfa interna debida a un cambio de volumen 
o de presion. Igual conclusion se aplica a AH. 



PROCESOS ADIABATICOS EN LOS GASES IDEALES 

Como en este caso no hay intercambio de calor entre un sistema y sus 
alrededotes, resulta que q = 0, e introduciendo este criterio para un proceso 
adiabatico en la ecuacion (16) tenemos 

A E = - w (53) 

De la ecuacion (53) se sigue que cualquier trabajo en un proceso adia- 
båtico se realiza a expensas de la energfa interna y conforme aqueL \a 
efectuåndose, la energfa interna del sistema disminuye y en consecuen- 
cia desciende la temperatura. Por el contrario, si se hace trabajo sobre el 
sistema todo él incrementa la energfa interna del sistema y en consecuencia 
se eleva la temperatura. 

Una ecuacion que todo gas ideal debe obedecer en cualquier etapa de 
una expansion reversible adiabåticaj se deduce fåcilmente a partir de la 
ecuacion (53). Supongamos n moles de un gas ideal a la presion P \ Vo- 
lumen V. Para un incremento de volumen infinitesimal dV y presion P, el 
trabajo realizado es PdV, y como es a expensas de la energia interna del gas, 
ésta debe disminuir en la proportion dE. Segun la ecuacion (53), tendre- 
mos, por ese motivo: 

PdV = - dE 



Sin embargo por la ecuacion (29) dE — nC v dT, y por lo tanto: 

PdV = - dE= - nC,dT (54) 
Ademås, como P = nRT/V, la ecuacion (54) se convierte en 

^ . - nC . dT 



dV 
V 



Considerando ahora a C\ constante, e integrando entre los lfmites V x a 
7"i y V 2 a tenemos: " 



f v 'dV _ C_» [ T 'dT 
Jv, V R Jt, T 
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y, por tanto: 

Oidenando y tomando antilogaritmos iesulta . s 

FJ^V« = vaV !i -- C\ (55) 

donde C\ es una constante. 

Se obtienen otras formas de la ecuacion (55) al eliminar dT o dV cn 
vez de P de la ecuacion (54) , una de ellas muy comun es la que comprende 
a P y V, es decir, 

P V = PV = C (56) 

112 2 2 

donde C? es una constante y y = C v [ C V) la relacion de las capacidades calo- 
rificas. Debe comprenderse que las ecuacionrs (55) y (56) no desplazan 
a la ecuacion de los gases ideales PV = nRT sino unicamente la comple- 
mentan. Aquélla es aplicable bajo todas las condiciones, peio las (55) y 
(56) unicamente en condiciones adiabåticas reversibles. 

Las constantes d y C 2 dependen de las cantidades de gas presente y 
difieren numéricamente entre si. Se eliminan en los cålculos teniendo en 
cuenta la relacion de las condiciones iniciales y finales. Asf de la ecua- 
cion (5 6) 

La ecuacion (57) igual que la ley de Boyle permite obtener los vom- 
menes a partir de las presiones o viceversa. Sin embargo, durante la ex- 
pansion adiabåtica la temperatura del gas no permanece constante. Las 
temperaturas inicial y final se obtienen en cada caso al sustituir los valorcs 
inicial y final de P y V, junto con n, en la expresion PV = nRT. 

El uso de cstas ccuaciones sc ilustra con un ejmipio. Dos moles de hi- 
drogeno cn condiciones normales se comprimen adiabåticamente a un volu- 
men de 10 litros. Para el hidrogeno y = 1.41, con estos datos se busca la 
presion y temperatura final del gas. Las cantidades conocidas o incogni- 
tas son 

Inicial Final 



Pi = 


1 atmosfera 


Pz - 


9 




2(22.4) — 44.8 litros 


Vz = 


10 litros 


T, = 


273.2°K 


T, = 


? 


n ~ 


2 


n — 


2 


y = 


1.41 


y ~ 


1.4 1 
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Usando la ecuacion (57) tendremos para P 2 



= 8.30 atm 

De haberse realizado la expansion isotérmicamente, la nueva presion 
hubiera sido de 4.5 atmosferas. Conociendo ahora P 2 y V 2> el valor de T 2 
sera: 

T - PiV * = 8 30 X 10 

l2 ~ nR 2 X 0.0821 
= 505°K or 232°C 

Un caso de trabajo måximo obtenible baj o condiciones no isotérmicas 
es el realizado en la expansion adiabåtica reversible de un gas ideal. La ex- 
presion en cuestion se logra asf: La diferenciacion de PV y = constante 
nos da 

yPVy-WV + VdP = 0 
yPdV + VdP = 0 
6 VdP = -yPdV 

de nuevo al diferenciar totalmente PV — nRT obtenemos 

PdV + VdP - nRdT 

que por sustitucion del valor de VdP se tramforma en 

PdV - yPdV = nRdT 
pdy _ nRdT_ 
(1 - Y) 

Al insertar este resultado de PdV en la ecuacion (19) y variar los limi- 
tes a las temperaturas correspondientes a los volumenes, obtendremos 



- jv, Pdl - k (1 - 7) 

(58) 



w 

nR(T, - Ti) 



(i - y) 

En la ecuacion (58) T 1 es la temperatura inicial de n moles de gas, 
es la final que resulta de la expansion adiabåtica reversible, mientras 
4 ue y es la relacion C p /C v . Cuando T 2 > T i} w m es negativo y el trabajo 
efectuado sobre el gas, y si T 2 < T it w m es positivo y el trabajo estå rea- 
lizado por aquél. 

EL EFECTO DE JOULE-THOMSON 



Un gas ideal no presenta atraccion intermolecular, por eso el producto 
PV es contante a una temperatura dada a cualquier presion. En consecnen- 
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cia cuando un gas se expande bajo condiciones adiabaticas en el vacfo no se 
absorbe ni desprende calor, ni se efectua tampoco ningun trabajo externo, 
de manera que 

q = 0 æ = 0 y A£ = 0 

Asf la energfa interna del gas permanece constante lo mismo que PV, 
y en consecuencia la temperatura es la misma antes y después de la expan- 
sion. La condicion adiabåtica se impone simplemente para impedir cual- 
quier intercambio de energfa entre los contornos y el gas, y asi evitar un 
incremento o decremento de la energia interna por absorcion o desprendi- 
miento de calor. 

Con los gases reales la situacion es diferente y fue investigada por 
Joule y Thomson (Lord Kelvin). Su dispositivo experimental se ilustra 
en la figura 3-3 esquemåticamente. Un tubo, bien aislado para aproxi- 
marse a las condiciones adiabaticas, se ajusto con un tapon poroso, como 
nos muestra la figura, a fin de permitir el paso de gas de un lado al otro del 
mismo que se encuentran a distinta presion Pi y P 3 (P x > P 2 ). Al aplicar 
la presion sobre el piston del lado izquierdo muy lentamente de manera 
que no se altere la presion P lt se obliga al gas a traspasar el tapon poro- 
so un volumen V 1 y después expandirlo en la presion P 2 y volumen V 2 al 
mover el piston de la derecha hacia afuera. 

Mientras se realiza la expansion se hacen lecturas precisas de la tempe- 
ratura en las dos cåmaras, para ver si la expansion fue acompanada por 
cambios de aquélla. 
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^ Tapon paDso 
Figura 3-3. Experimento de Toule-Thomscm 



El trabajo hecho sobre el sistema en el lado izquierdo es - P^V^ y el 
efectuado por el sistema en el lado derecho es P 2 V 2) por lo tanto el trabajo 
neto hecho por el sistema es 

w = P t V t - PJ\ 

Como el proceso se condujo adiabåticamente, q = 0, y de ahf: 

AE = E 2 - E t = -w = -(PtVi - P{VJ 
E 2 + P t V t = E t + PtVi 
Hi = Hx 
AH = 0 
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El proceso es por tanto a entalpia constante y se observo con todos los 
gases salvo el hidrogeno, un descenso de temperatura durante la expansion, 
mientras que en aquel caso se calentaba, e igual efecto se comprobo mås 
tarde con el helio al descubrirse éste. Se define al coeficiente de Joule- 
fhomson n por medio de la ecuacion 

Puede considerarse como el numero de grados que cambia la tempera- 
tura por variacion de la presion atmosférica a entaJpja constante. La ta- 
bla 3-1 presenta los coeficientes de J-T del nitrogeno a diversas presiones 
y temperaturas. 

Tabla 3-1, Coeficientes de Joule-Thomson. del nitrogeno 
(tt en °G Atm-iJ 



H a 



p 

Atm 


-150 °C 


-100 °c 


o°c 


100°C 


200°C 


300 °C 


1 


1.266 


0.6490 


0.2656 


0.1292 


0.0558 


0.0140 


20 


1 .125 


0.5958 


0.2494 


0.1173 


0.0472 


0.0096 


33.5 


0.1704 


Q.5494 


0.2377 


0.1100 


0.0430 


0.0050 


60 


0.0601 


0.4506 


0.2088 


0.0975 


0.0372 


-0.0013 


100 


0.0202 


0.2754 


0.1679 


0.0768 


0.0262 


-0.0075 


140 


-0.0056 


0.1373 


0.1316 


0.0582 


0.0168 


~0 0129 


ISO 


-0.0211 


0 . 0765 


0.1015 


0.0462 


0.0094 


-0.0160 


200 


-0.0284 


0.0087 


0.0891 


0.0419 


0.0070 


-0.0171 



La inspeccion de la misma revela que a una temperatura dada ju. dis- 
minuye con el incremento de la presion y se hace negativo cuando ésta es 
suficientemente elevada. Esta conducta significa que a presiones baj as el ni- 
trogeno enfrfa por expansion adiabåtica, mientras que se calienta cuando 
aquéllas son elevadas, y existe un punto donde p, — 0, denominado de 
inversion en el cual el gas no se calienta ni enfrfa por expansion y este 
punto varia con la temperatura. A una presion de unas 200 atmosferas el 
nitrogeno sufreun efecto de calentamiento durante la expansion a — 150-C, 
^ e enfriamiento entre — 100 y 200°C, y de calentamiento de nuevo a 
30O°C, es decir que a una presion constante encontramos dos temperaturas 
de inversion, una superior y otra inferior, entre las cuales el gas se enfrfa, y 
fuera de dicho intervalo experimenta efectos de calentamiento. La mayo- 
tta de los gases al ambiente se encuentran debajo de la temperatura su- 
perior de inversion y d e aqui que se enfrfan en su expansion aHi-iLrJiica. 
pero el hidrogeno y el helio estån aun por encima de aquélla y dc ahi que 



(59) 
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exhiben calentamiento. Cabe esperar de estos ultimos que presenten un 
efecto de enfriamiento si su temperatura desciende por debajo del punto 
de inversion superior a una presion dada, como sucede en realidad. 

El efecto de Joule-Thomson es de gran importancia pråctica en la li- 
cuefaccion de los gases, y su utilidad se discutio en el capitulo primero. 

El coeficiente de Joule-Thomson se relaciona fåcilmente con otras canti- 
dades termodinåmicas. Si en la ecuacion (40) imponemos la condicion de 
tal efecto, esto es, dH = 0, obtenemos: 

(3),— G&- 

Al dividir ambos lados de la ecuacion por dP, con la condicion anterior 
resulta 

/dH\ /dT\ _ (8H\ 

\df) P \dP) H \dP) T 

Pero {dH/dT) P = C„ y {dT/dP) H = P . De aqm que 

y jj. se calcula a partir de {dH/dP)r, o viceversa. De nuevo si sustituimos el 
valor de (dHfdP)r por el obtenido en la ecuacion (41), resulta: 

„cw-r^ (6i) 

con lo cual evaluamos p a diferentes temperaturas y presiones con los datos 
P-V-T de un gas. 

EL CICLO DE CARNOT 

La experiencia ensena que las måquinas térmicas que operan tomando 
cierta cantidad de calor a una temperatura T 2 y lo ceden a otra menor T u 
convierten unicamente una fraccion del calor absorbido en trabajo, y se 
deduce teoricamente que incluso una måquina ideal, en condiciones ideales, 
no es capaz de convertir en trabajo mås que una parte del calor absor- 
bido, y esta fraccion depende de las temperaturas de operacion, pero es 
independiente de la naturaleza de la måquina. En otras palabras, existe 
una limitacion natural de convertibilidad de calor en trabajo. 

Para establecer las deducciones anteriores, supongamos la secuencia de 
operacion denominada ciclo de Carnot. Un cirlo es cualquier serie de opc- 
raciones realuadas de manera que al final el sistenia se encuentra e n las 
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mismas condiciones iniciales. El de nuestro interés particular, consta de cua- 
tro etapas, dos isotermas y dos adiabåticas. y su rendimiento es el måximo 
alcanzable para cierta cantidad de calor absorbido a cierta temperatura y 
cedido a otra inferior. 




Figura 3 4. El ciclo de Camot. 



Volumen 

Imaginemos a un cilindro provisto de un piston sin peso ni friccion que 
contiene cierta cantidad de sustancia. Designemos por P 2 , V 2 y O2 su presion, 
volumen y temperatura iniciales con Q, una temperatura cuya naturaleza 
no es necesario especificar por ahora. La dejamos expandir isotérmica y 
reversiblemente manteniendo constante la temperatura 8, 2 hasta una presion 
?! y un volumen Vi, ion lo cual la sustancia absorbe cierta cantidad de 
calor q 2 que incrementa su energfa interna en AEi, y también realiza ei 
trabajo w,. Esta expansion estå representada por la lmea PgVJ'iVi de la 
figura 3-4. Segun la primera ley termodinamica podemos escribir 

i 

AE X = <J: — Wt 

Hagamos. ahora quc la sustancia expanda adiabåtica y rcverstblemente 
dcsde Pi, V 1 y 6 2 a un nuevo estado P., V s . Como el cambio es adiabåtico, 
q — 0, y todo el trabajo hecho w 2 debe ser a expensas del cambio de ener- 
gfa AE ; , y de aqui que la temperatura descenderå desde 6 2 a 8 ± por lo cual 
resulta 

&E 2 = — Wo 



En la tcrcera ctapa del rirlo, la sustancia se comprime isot<'rmira y 
reversiblcmente a la temperatura 9i desdc el pimto P 3 , V 3 hasta pj P t , V A , 
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durante ella se realiza el trabajo w$ sobre el sistema y se desprende cierta 
cantidad de calor a los alrededores; de aqui que: 

AE S = - gi - w 3 

Finalmente, la sustancia se comprime adiabåtica y reversiblemente desde 
P i} Vi y 8, a su estado inicial P> f Vz y 9 2 . De nuevo, q = 0 y por lo tanto 

AE, — - Wi 



El cambio total de energfa interna para la totalidad del ciclo debe ser 
AE = AE, + AE Z + AE, -f- AE, 

— (?2 - »l) - tt'2 - (^1 + »3) - W, 

— (?a - <?i) - C C, + w 2 -f Zfl 3 + W) 4 ) 
= (?2 - 9i) - 

donde iL> m es el trabajo total realizado en el ciclo, que es måximo puesto 
que todas sus etapas son reversibles. Ademås, como el sistema estå de nuevo 
en sus condiciones iniciales, debe ser cero la variacion de energfa interna. 
De aqui que: 

w m = q 2 - q Y (62) 
y al dividir ambos miembros de la ecuacion por qz 

w m q- — Qi 
e= — = (63) 

En la ecuacion (63) e es la eficiencia termodinåmica del proceso, ya 
que nos da la fraccion del calor total g a que fue absorbido a 9 2 y conver- 
tido al trabajo måximo w m . La ecuacion ensena que e es independiente 
de la naturaleza del trabajo de la sustancia utilizada en el ciclo y que de- 
pende totalmente de q s y g 2 . 

Lord Kelvin fue el primero en utilizar la ecuacion (63) para definir la 
escala termodinåmica de temperatura. Supongamos que se define las tem- 
peraturas 6 2 y 0, mencionadas anteriormente por la relacion: 

- ±i± ( 6 4) 

qz (>s 

Podemos elegir ahora una sustancia y obligarla a operar bajo el ciclo 
de Camot entre el punto de ebullicion y el de congelacion del agua, con 
lo cual tendremos (0, - 0,) = 100. Si queremos ahora detcrminar la efi- 
ciencia termodinåmica del proceso podnamos encontrar 0 2 a partir de la 
ecuacion (64), y obtener la temperatura que corresponde al punto de ebu- 
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Jlicion del agua. El valor 0 2 fijaria también a 9 X , que es el punto de conge- 
lacion del agua segun la escala tcrmodinamica. 

Realmente no es necesario evaluar 9 de la manera descrita porque se 
llcga a la misma relacion entre la temperatura termodinåmica y la de un gas 
ideal criando éste recorre un ciclo de Carnot. Como la ecuacion (64) es 
valida para cualquier sustancia, lo sera también para los gases ideales, y 
cl rcsultado obtenido con Estos es idéntico al caso general. 



Si repetimos el ciclo de Carnot entre las temperaturas T 2 y T± corres- 
pondientes a 8 2 y $ 1} pero empleamos en esta ocasion n moles de gas ideal 
obtendremos de acuerdo con lo establecido en la figura 3-4 lo siguiente: 

Etapa 1: Expansion isotérmica reversible a T 2 



CICLO DE CARNOT DE LOS GASES IDEALES 




Etapa-2: 



Expansion adiabåtica reversible desde T 2 a T t 





Etapa 3: 



Compresion isoténnica reversible a T x 




Etapa 4: 



Compresion adiabåtica reversible desde T 1 a T z 




Para un ciclo completo AE — 0. De aqui que el trabajo total måximo rea- 
li?ado ic m , estarå dado por w m — q s — q x . Ademås 




= nRT, In (JA + n C,dT + nRT, In (JA +n T' CAT 



pucsto que las dos integrales se cancelan entre a. Por lo tanto 



w m = q 2 - qi = nRT 2 In 




+ nRT x \n 




(A) 
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Dc nuevo, como 92 — nRT z ln (Vi/ Vi), al dividir la ecuacion (A) por 
q> nos da: 

_ (gi ~ gi) _ RTt In (V1/V2) + RT l ln (V</V 3 ) 
?2 g 2 ÆT 2 ln (Vi/Vt) 1 ' 

La ecuacion (B) se simplifica considerablemente. Como los puntos (P n) 
I il y {P3, V ) quedan en la misma adiabåtica, entonces segun la ecua- 
cion (55), 

2 L 1 3 

Analogamente, tenemos para los puntos (P„ V s ) y (P 4 , V j que se 
encuentran sobre la misma adiabåtica, 

T C 2 J R V 2 = T<y R F 4 

Al dividir la primera de estas ecuaciones por la segunda, obtenemos 

Vi_Vj 
Vi V, 

y, en consecuencia: 



Al sustituir este valor por ln (V 4 /V 3 ) en la ecuacion (B) obtenemos fi- 
nalmente. 



w m _q 2 - qi _ RTi ln (V1/V2) - RT, ln (Vi/V*) 

(65) 



qt gi «T 2 ]n(>VF 2 ) 

r 2 - 7\ 



Ti 

Al comparar las ecuaciones (64) y f 65 j tenemos que 

= TI (66) 

Si comparamos cualquier sustancia y un gas ideal que operen segun un ciclo 
de Carnot entre 0 y 100°C, se cumplc que (0 2 ~ ØJ = (T, - TO = 
10CTG, y por lo tanto 6 2 := T,. De formå anåloga obtcndremos que 8, — T x 
Vtmos pues. que las escalas termodmåmiras de tcmpciatura y la de los 
stases ideales son idénticas, con lo cual podemos escnbir para todas las sus- 
tancias que: 

w m _ q 2 ~ qi 



92 92 
_ T 2 - Tj 

FT 



(67a) 



T , ~ (67b) 
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LA EFICIENCIA TERMODINÅMICA 

La ecuacion (67b) establece que cuando un sistema, durante un pro- 
ceso ciclico reiersible absorbe una cantidad de calor q £ a la temperatura 
7\ y entonces tiene lugar un descenso de temperatura (T 2 — 7\) , el tra- 
bajo måximo lograble es fo;ual dl caior absorbido a T 2 miiltiplicado por la 
rclacion (T 2 — T x ) fT 2 . Es importante observar que la absorcion tiene lugar 
a la temperatura mås elevada y que desde ella el calor pasa a la menor. 
La magnitud del trabajo imolucraclo estå dado por el årea de la figura 3-4. 
Mås aun, la eficiencia termodinåmica debe ser la misma fiara todos los 
procesos que opcran bajo condiciones de temperatura dadas. La necesidad 
de esta consecuencia fue senalada por Carnot, quien argiiia que si una 
måquina fuera mås eficiente que aquélla que ejecutase un ciclo tal, ambas 
podrian acoplarse para ohtener en un ciclo completo una cantidad neta de 
trabajo a ternperatuia mås alta a expensas del calor de una temperatura 
menor. Pero tal situacion es contraria a nuestra experiencia de convertibi- 
lidad de calor en trabajo, y por lo tanto se concluye que no cxiste ninguna 
maquina mis eficiente que la de Carnot. 

De la ecuacion (67b) puede verse que una eficiencia termodinåmica 
de 100% solo podria alcanzarse haciendo T± = 0, para lograrlo scria preciso 
que cl contorno estmicra por lo menos a una temperatura ligeramente 
menor que el cero absoluto, a fin de absorber el calor desprendido por el 
sistema a 7\ = Q Pero como esta ultima es la minima posible, estamos 
obligados a concluir que el cero absoluto es aproximable peio no alcan- 
?able En la pråctica se han logrado tempciaturas de \arios milésimos de 
grado por encima del cero absoluto, pero nunca 0°K. En consecuencia la 
Conversion del 100% de calor en trabajo es imposible de lograr en un pro- 
ceso cfclico. 
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PROBLEMAS 

1. Una solucion contiene 50% de agua, 3570 de alcohol etilico y 15% de åcido 
acético en peso. Calcular la fraccion molar de cada componente en la mezcla. 

Respuesta: N „ 2 o - 0,733; AW = 0.066; A'm s <»h = 0.201. 

2. Se hace una solucion disolviendo 22.5 g de Na,C0 3 . 10FUO en agua agre- 
ganåo esta ultima hasta que el volumen total es de 200 cc. La densidad de la solucion 
resultante es 1.040 g/cc. Calcular la molaridad, normalidad y la fraccion molar 
del Xa„C0 3 en la solucion. 

Respuesta: 0.393 m ; 0.786 N; 0.00704 fraccion molar. 

3. Una solucion que contiene 10% de NaCi en peso posee una densidad de 
1.011 g/cc. Calcular la molaridad y la molalidad del cloruro sodico en la solucion. 

4. Cna solucion gaseosa después de analizada contenia un 15% de H„, 10^o de 
CO, y 75% de N, en volumen ;CuåI es la fraccion molar y el porcentaje en peso 
de cada gas en la mezcla? 

5. Consideremos una solucion compuesta de tres constituyentes. (a) ;Cuantas 
variables independientes se requeriran para expresar la energia total de la solucion? 
(b) ,;Cuantas variables indepejidientes se necesitau para expresar la densidad de la 
solucion? 

6. En las ecuaciones (13), (14) y (15) de este capitulo, ,;cuål es el significado 
de los parametros o, b y a/fij? 

7. Comenzando con la ccuacion. (14) para V.,, deducir la expresion de V 1 sin 
emplear la ecuacion (13) y compararia con la obtenida en (15). 

8. Para cierta solucion binaria a P y T constantes resulta 

V-i. ~ a j t 2(J 3 i?j + 3<r,m- 
donde m es la molalidad y o„, o, y o, son constantes. Deducir la. expresion del volu- 
men total de solucion, V , crano una funcion de m. 

9. Transformar lar ecuaciones comprendidas en el problema 8 en expresiones de 
V t y V como funciones de las fracciones molarcs de los dos constituyentes. 

10. Un peso de S 000 g cae libremente sobre una plataforma desde una altura 
de 10 metros. ,:Cuål sera la cantidad de calor desprendido cuando el peso golpea la 
plataforma? 

Respuesta: 23.4 caianas. 

11. Un piston cuya årea es de 60 cm 2 se desplaza una distancia de 20 cm contra 
una presion de 3 atm. Calcular el trabaj'o hecho, en (a) julios y (b) calorias. 

12. Un gas se expande contra una presion de 2 atmosferas. desde 10 a 20 litros 
y absorbe 300 calorias. ^Cuål es el cambio en la energia interna del gas? 

13. Un gas se expande contra una presion variable oponente dada por la relacion 
10 

P ~ ~f atm i donde V es el »olumra del gas en cada etapa de la expansion. Cuando 

ésta es desde 10 a 100 litros, el gas expcrimenta un cambio de energia de A£ — 100 
calorias. ,;Cuånto calor absorbe el gas durante el proceso? 

ftetpueita: q — bfj{J ia!orias. 

14. Para cierto gas ideal C\ -= 6.76 ral mol- 1 grado" 1 . Si diez moles del mismo 
se ralicnlan desde O a 100°C. ,;Cual sera MC y ±H en cl proces«' 
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15. Dos litros de N 2 a 0°C y 5 atm de presion se expanden isotérmicamente 
contra una presion de 1 atm hasta que finalmente el gas se encuentra también a 
es ta ultima presion. Suponiendo que el gas es ideal, hallar los valores de w, AE, AH, 
y q en este proceso. Respuesta: w—q — 194 cal; AE — AH = 0. 

16. Calcular el trabajo realizado por 5 moles de un gas ideal durante la expan- 
sion derde 5 atm a 25 °G a 2 atrn y 50°C venciendo una presion constante de 0.5 
atm. Si para el gas C P — 5.0 cal mol- 1 grado-', hallese AE, AH, y q en este 
proceso. 

17. Tres moles de un gas ideal a 1 atm de presion y 20° C se calientan a pre- 
sion constante hasta que la temperatura final es de 80°C. Para el gas C* ~ 7.50 + 
3.2 X 10 -3 T cal mol -1 grado-'. Calculese iv, AE, AH y q en este proceso. 

18. Suponiendo que el CO, es un gas ideal, calcular cl trabaja hecho por 10 g del 
mismo en la expansion isotérmica y reversible desde un volumen de 5 a otro de 10 
litros, a 27 "C. ;CuåIes son los valores de q, AE, y AH, en este proceso? 

Respuesta: w — q = 93.9 calorias; AE = AH — 0. 

19. Calcular el trabajo rmnimo necesario para comprimir 20 g de O, desde 10 
a 5 litros a 0°C. ;Cuanto calor se desprenderå? 

20. Dos litros de N, a O'C y 5 atm se expanden isotérmica y revcrsiblemente 
hasta que la presion de corifinarniento es 1 atm. Suponiendo que el gas es ideal, 
calculese w, q, AE, y AH en esta expansion. 

21. Utilizando la ecuacion de estado de van der Waals, hallar la expresion de la 
expansion reversible isotérmica de n moles de gas desde un volumen V 1 a otro V„ 
cuya temperatura es T. 

22. Para cierto gas las constantes de van der Waals son a = 6.69 atm-litro 2 / 
mol 2 y b = 0.057 litros. ;CuåI es el trabajo maximo realizado en la exp<insi6n de 
dos moles de gas derde 4 a 40 litros a 300 'K? 

Respuesta: w m = 2,640 calorias. 

23. Las constantes de van der Waals del dioxido de carbono son a = 3.59 atm- 
Iitro 2 /mol' i y b = 0.0427 litros. (aj Rallar el trabajo rmnimo requerido para compri- 
mir 1 mol de gas desde un volumen dc 10 litros a otro de 1 a 27°C. (b) Comparar 
este trabajo con el obtenido en el supuesto dc que el gas es ideal. 

24. Empleando la ecuacion de estado de Beattie-Bridgeman explfcita en volumen, 
ecuacion (56) del capitulo 1, deduzcase la expresion dcL trabajo maximo realizado 
en la expansion isotérmica de n moles de un gas dende una presion P ± a otra P, a 
una temperatura T. 

25. Ocho gramos de O, a 27 'C bajo una presion de 10 atm sc expanden adia- 
batica y revcrsiblemente hasta la presion final de 1 atm. Hallar la temperatura final 

Y el trabajo realizado en el proceso. Supongamos que C P =■ ~<2 de K para el O r 

Respuesta: t = - 1177°C: w — 179.6 calorias. 

26. Diez gramos de N„ a 17°C se comprimen adiabatica y reversiblemente desde 
8 a 5 litros. Calcular la temperatura final y el trabajo hecho sobre el gas. ^Cuål es 
el valor de AE y AH en este proceso? Supongamos que C p = <!j R. 

27. Para rierto gas ideal C F — 8.58 cal inol- 1 grado-'. ^Cuål sera el volumen 

Y temperatura final de dos moles de gas a 20 Q G y 15 atm, cuando se dejan expandir 
adiabåtica y reversiblemente hasta una presion dc 5 atm? 

Respuesta: V - 7.45 litros; f =- - 46"C. 

28. Encontrar w, q, AE, y AH para el proceso dado en el prublerna 27. 

29. Consideremos de nuevo el gas en el problema 27, pero suponiendo ahora que 
la expansion ttene lugar adiabåticainente contra, una presion lonstame de 5 atm. 
tCuål sera el volumen y temperatura final del gas? 

Respuesta: V = 8 15 litros, f= - 25 0°C. 
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30. Hallar w, q, AE, y AH para el proceso en el problema 29. 

31. Deducir lar expresiones A£ y AC V que acompafian a la expansion de n molei 
de un gas dc van der Waals desde el volumen V 1 al V „ a la temperatura T. 

32. (a) Usando el gas descrito en el problema 22, calcular AE y AC corres- 
pondientes al proceso dado. (b) ;Cuåles son los \alores de AE y AC\ en el proceso 
cuando el gas es ideal? 

33. Un gas obedece la ecuacion de van der Waals con a — 6 69 atm-litro J /mol 2 
y b = 0.057 litros. En este caso C, — 7 00 cal mol -1 grado -1 . t Cuål es AE en un 
proceso que comprende la compresidn de 5 moles desde un volumen de 100 litros 
a 300°K a otro de 10 a 400°K? 

Respuesta: I E =^ 3,140 calorias 

34. ,;CuaI es e i valor de AH para el proceso desentt? en el problema 33? 

35. Supongamos que un gas obedece a bajas presioiids la ecuacion 

donde A y B son constantes independientes de la presion y temperatura, y V m es el 
volumen molar. Hallar la expresidn para cl carnbio de entalpia que acompafia 
a la expansion de n moles desde una presion P 2 a otra P x a la temperatura T. 

36. ^Cuål sera la expresidn para el cambio em C, que acompafia al proceso 
descrito en el problema 35 > 

37. (a) ,;Qué expresiones se obtienen a presiones bajas en la ecuacion de Ber- 
thelot para las constantes A y B del problema 35? (b) Usando las mismas, hallar 
AH que acompafia a la expansion de un mol de CO, desde P = 1 a ¥ — 0 a 
300^K. Para el CO,, t c - 31.0°C y P c = 73.0 atm. 

Respue<,ta: AH — — 10.2 calorias 

38. Para el CC\(g) a 300°K y 1 atni de presidn. C p ~ 8.919 calorias mol- 1 
grado -1 . Usando la informacidn dada y obtenida en el problema prccedente, hallar 
C P para un mal de gas a una presidn cero. 

39. Para el COj(g) a 300°K y 1 atm de presion {cII/dP) T = - 10 2 cal mol-i 
atm- 1 y C P = 8 919 cal mol- 1 grado-'. Calcular los cocficientes de Joulc-Thomson 
del gas a las condiciones de temperaturas y presidn dadas. 

40. Deducir con los datos de la tabla 3 1 la presidn a la cual N,(g) ile\a a 
cabo la inversion de Joulc-Thomson a 300"C. 

41. De los datos establecidos en la tabla 3-1 determinar el intervalo de tempe- 
ratura en el cual el Af, (g) sufre el efecto dc enfnamiento en la expansion adiabå- 
tica de Joule-Thomson a 200 atm. 

42. A 300°C y presiones que varfan entie 0 y 60 atm. el coeficiente de Joule- 
Thomson del X_,(g) se representa por la ecuaudn 

li = 0 0142 - 2 60 X 10-i P 

Suponiendo que la misma es independiente dc la temperatura en las proximidades 
de los 300 C C, hallar ri descenso de temperatura que cabe esperar en la expansion 
de Joulc-Thomson del gas desde 60 a 20 atm 

Respuesla. At = - 0 I52 C C 

43. Cierto combustible proporciona 7000 calorias por gramo (a) Calcular el 
trabajo måximo que se obticne de este calor en una inåqmna que opera con mercurio, 
entre su punta de ebulhcidn, 356 6"C y 40°C. (b) c Cuanto trabajo mixuno se 
obiiene de este calor en una mAquina que usa agua entre su punto de ebulliciort 
v 4-0°C? 
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44. (iCuales son las eficiencias termodsnåmicas del proceso descrito en el pro- 
blema 43? 

45- Compårese las eficiencias terraodinimicas que cabe esperar: (a) Cuando 
una maquina opera entre 1000 y 300 grados K. (b) Cuando opera entre 1000 y 
600°K, y entonces el calor desperdiciado pasa a otra que opera entre 600 y 300°K. 

46. ^Cuål sera la cantidad minima de trabajo necesaria para operar un refri- 
gerador que extrae 1000 cal a 0°C y lo expulsa a 50°C? 



to" 
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TERMOQUIMICÅ 



^ La termoqurmica es una rama de la fisica quiniica que trata de los 
cambios térmicos asociados a las transformaciones qurmicas y ffsicas. Su 
objetivo es la deterruinacion de las cantidades de energfa calorifica ccdida 
o captada en los distintos procesos y el desarrollo de métodos de cålculo de 
dichos reajustes sin recurrir a la experimentacion. 

Desde un punto de vista practico es esencial conocer si en una reaccion 
especffica hay absorcion o desprendimiento de calor y en qué proporcion a 
fin de ayudar su remocion o de suministrar el que sea necesario. Resulta 
imperioso estudiar la determinacion experimental de los caiores de reac- 
cion, tanto como ios principios termodinåmicos para evaluar los cambios 
sin recurrir a la experiencia. 

Las unidades de energia mås generales son la caloria, el julio y la 
kilocalona que vak 1000 calorias. 

MEDICION DE LOS CAMBIOS TERMICOS 

Para determinar directamente la variacion de calor comprendida en 
una reaccion, se usa el calorimetro ; que consiste en un recipiente aislado 
Heno de agua en la cual se sumerje la cåmara de reaction, Cuando la 
reaccion es exotérmica el calor producido se transfiere al agua cuyo ascenso 
de temperatura se lee con precision niediante un tcnnometro sumeigido en 
c lla. Conociendo la cantidad de agria, su calor espccifico y la vanacion 
de temperatura se calcula el calor dc rraccion dcspués de tener cn ruenta 
tambitn algunas correcciones por radiacion, velocidad de enfriamiento del 
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calorimetro, aumento de temperatura de las vasijas, agitadores, etc. Estas 
correcciones se evitan al determinar la capacidad calorifica del calorimetro 
por combustion de cierta cantidad conocida de sustancia, cuyo calor de 
combustion se ha determinado con precision. Con este fin, se eligen mues- 
tras de åcido benzoico, naftalcno o azucar. Un procedimiento distinto de 
evitar correcciones es el de reproducir por calefaccion eléctrica el cambio 
de temperatiira producido en el calorimetro, para el proceso que se estudia. 
La cantidad de energia eléctrica para loyrarlo equivale al calor despren- 
dido en el proceso. 

Un aparato anålogo sirve también para las reacciones endotérmicas, 
pero en este caso se medirån descensos de temperatura en lugar de au- 
mentos. 

CALOR DE REACCION A 
VOLUMEN O PRESION CONSTANTE 

Hay dos condiciones generales bajo las cuales se efectiian las medicio- 
nes termoqufmicas, una es (a) a volumen constante y la otra (b) a presion 
constante. En la primera, se mantiene constante el volumen del sistema 
cuyo cambio térmico se busca durante todo el curso de medicion. En cambio 
al operar a presion constante, se mantiene el sistema bien sea abierto a la 
atmosfera, o confinado dentro de una vasija sobre la cual se ejerce una 
presion constante. En estas condiciones puede tener lugar cualquier cambio 
de volumen y el sistema es capaz de ajustarse a la presion externa constante. 

Las magnitudes de los cambios térmicos obtenidos en estas dos condicio- 
nes difieren en general. A volumen constante cualquier cambio térmico que 
tiene lugar se debe unicamente a la diferencia entre la suma de las energfas 
internas de los productos y la correspondiente a los reactivos. A presion 
constante, sin embargo, no solo hay variacion de energia interna, sino 
ademås un trabajo que modifica la proporcion de calor observada en el 
calorimetro a volumen constante. 

El significado exacto de ambos tipos de medicion se obtiene mejor, al 
aplicar la primera ley termodinåmica a la variacion térmica que ocurre 
dentro del calorimetro. De acuerdo a ella, cualquier calor q agregado al 
sistema irå a incrementar la energia interna de éste, y a realizar un trabajo 
externo, es decir 

q = AE + u: — AE + f ' pdV (1) 

) Vi 

Como a volumen constante dV — 0, no se realiza trabajo, por tanto 

(q) r = AE (2) 

es decir, cualquier cambio térmiro que ocurre en el calorimetro a volumen 
constantc debc ser una variacion en la energia interna debida a ^ a reaccion 
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o transformacion ffsica o qufmica. Por otra parte, cuando la presion se 
mandene constante, y es la misma dentro y fuera del sistema, entonces 
p = Py 

w = V' PdV = p { v * - r 0 = PAV 

Por lo tanto 

(q) P = AE + PAV (3) 

De acuerdo con la ecuacion (3) el cambio térmico observado en el 
calorirnetro a presion constante comprende no solo una variacion de energia 
interna sino también el trabajo de cualquier expansion o contraccion del 
sistema. 

La ecuacion (3) puede escribirse de nuevo asi: 

(q) P = (£ p - E r ) +P(Vv- V,) 

= (E, + PV,) - (E, + PV,) ( 4 > 

donde los submdices p y r hacen referencia a los productoi y reactivos 
respectivamente. Pero como H, la entalpia o contenido calorifico, estå defi- 
nida poi H = E + PV , H v = E„ + PV,„ H r = E, -f- PV r , \ la ecuacion 
(4j se transforma cn 

(q) P = H p ~H r 

= AH (5) 

Vemos pues, que el efecto térmico que a volumen constante mide el 
cambio de energia interna, nos da a presion constante la variacion de ental- 
pfa de los productos y reactivos. La ecuacion (2) define el calor de reaccion 
a volumen constante y muestra que es igual a la cantidad termodinåmica 
Æ. Anålogamente, la ecuacion (5) define el calor de reaccion a presion 
constante y ensefia que es igual a AH. La relacion entre ambas es: 

AH = A£ + PAV (6) 

De acuerdo con las convenciones establecidas en el capftulo 5 un calor 
poiitivo de AH o AE muestra que el calor es absorbido durante el proceso, 
mientras que uno ncgatico enseha que se cede calor. 

ECUACIONES TERMOQUIMICAS 

El calor asociado con un proceso depende no solo de si el cambio se 
efectua a volumen o presion constante, sino también de las cantidades 
de sustancia consideradas, so estado fisico, temperatura y presion Aqui 
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consideraremos el efecto de las dos piimeras variables, mientras que la in- 
fluencia de las restantes se estudiara al final del capftnlo. 

La cantidad de calor obtenida en una reaccion dcpcnde de la cantidad 
de sustancia que intenino en ella. Asf cuando dos gramos de hidiogeno 
se queman en oxfgeno para producir agua liquida, se desprenden 68,320 
calorias, mientras que cuando son cuatro gramos, el calor desprendido es 
doble y asf sucesivamente. En vez de especificar la cantidad de calor pro- 
ducido por gramo de sustancia, es usual hacerlo para una reaccion particu- 
lar, es decir: 

H 2 + ^ O, = H .O AH = - 68,320 cal (7a) 

A (7a) se le denomina ecuacion termoquimica. Senala que cuando un 
mol de hidrogeno reacciona con 0.5 moles de oxfgeno para producir un mol 
de agua se desprenden 68,320 calorias medidas a prcsion constante. Si se 
desea indicar la interaccion de dos moles de hidrogeno con el oxfgeno paia 
formår dos de agua, la ecuacion (7a) se escribe asf 

2 H 2 + O, = 2 H s O AH = 2 ( - 68.320) = - 136,640 cal (7b) 

.41 escribir una ecuacion termoqufmica es esencial balancerla y que los 
valores de SE o AH senalados en la reaccion corresporidan a las cantidades 
dadas por la ecuacion. Pero aun asi (7a) cs incompleta rn dos aspectos. 
En primer lugar, el calor de reaccion corrcsponde a una temperatuia de- 
finida, en este caso 25°C, lo cual drbe quedar establecido, y segundo, no nos 
dice nada sobre el estado ffsico de los reactivos o productos. No hay mucha 
duda respecto al hidrogeno u oxfgeno porque ambos son gases a esta tem- 
peratura, pero el agua puede encontrarse lfquida o en formå de vapor. Para 
la formacion del agua lfquida desde sns elementos a 25°C, AH — —68.320 
calorias por mol. Sin embargo, si se formå un mol agua como vapor, tam- 
bién de sus elementos a igual temperatura AH — ~ 57,800 calorias por 
mol, los dos valores de AH difieren entre sf cn el calor de vaporizacion 
de un mol de agua a 25°C, es decir en 10,520 calorias. Por ese motivo paia 
hacer mas completa la ecuacion termoquimica, escribircinos: 

H 2 (g) + jO.(g) = H.O(l) AH,-,*c= ~ 68.320 cal (8) 

Los sfmbolos (g) y (1) indican qne el hidrogeno y el oxfgeno son gases, 
el agua es lfquida mientras que el sublndice de SH nos muestra que el 
calor de reaccion dado cs a 25°C. Anålogamcnte se establece cl simbolo (s) 
para desi^nar a la fase solida, mientras que (ac) es la abre\iatuia de una 
solucion acuosa diluida. 
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Es muy impoi tante que el estudiante aprecie el significado fisico de 
una ecuacion termoqirimica. Como en general AH = //(profluotoB) — fI inaB . 
tll0s) ; AH para la reaccion dada en la ecuacion (8) define la diferencia 
de entalpia de 1 mol de agua lfquida y la suma de las de un mol de hidio- 
geno gaseoso y 0.5 de oxfgeno gas también 

AH = #h,0(1) — ^#Hj(e) + ^ #0,<b>^ 

Como en este caso AH es negativo, la suma de los contenidos de calor 
de los reactivos debe exceder la dc los productos en 68,320 calorias, y en 
consecuencia cuando se formå un mol de agua lfquida a partir de los ele- 
mentos la cantidad de calor es desprendida. Por el contrario. si deseamos 
invertir la reaccion. es decir. si se busca la descomposicion de un mol de 
a£;ua en sus constituyentes. la suma de los contenidos calorificos de los 
productos excede al de los reactivos en la misma cantidad y seria necesario 
la absorcion de 68.320 calorias para efectuar dicha reaccion. Es evidente, 
por ese motivo, que una vcz que se conoce el valor de AH de una reaccion 
particular, se deduce también el del proceso contrario. 

AH , , = -AH ., . (9) 

reacciun directa leaccion inversa v 7 



CALCULO DE AE A PARTIR DE AH y VICEVERSA 

De acuerdo con la ecuacion (6), la diferencia entre ÅH y AE estå dada 
por PAV, donde P es constante. El factor principal de la diferencia es por 
lo tanto AV, el cambio de volumen que tiene lugar durante la reaccion. 
Para aquéllas que comprenden a solidos y lfquidos unicamente, las va- 
riaciones de volumen son ordinariamente muy ligeras y pueden despreciarse 
si la presion no es muy elevada. En estos casos, AH es igual a AE, en 
cambio en reacciones de gases, los cambios de volumen son grandes en gene- 
ral y deben tenerse en cuenta. Entonces la diferencia AH — AE se calcula 
simplemente si suponemos que los gases son ideales. Si, en general tenemos 
una reaccion en la que toman parte n T moles de gas reactivos y n p pro- 
ductos, entonces, PV, = n g RT, PV V = n p RT y como la presion es constante 

PAV = P{V P - V r ) 
= (n, - n r )RT 

= ArigRT (10) 

donde An, = (n, - n T ), es decir, la diferencia entre el numero dc moles 
de productor y reactivos gaseosos. Si la ecuacion (10) se inserta en la (6) 
se obtiene 



AH ~ AE + An,jRT 



(11) 
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cu\ a utilidad de conversion entre AH y AE, y viceversa se ilustra adecuada- 
mente con un ejemplo. 

La combustion de un mol de benceno liquido a presion constante viene 
expresada por la reaccion 

C 6 H 6 (1) + 7%0,(g) + 6C0 2 (g) + 3H,0(1) AH» S , C = - 780 ; 980cal 

en la cual hav una contraccion de volumen de 7.5 a 6 moles de gas, y por 
lo tanto, An, ~ 6 — 7.5 = —1.5. De la ecuacion (11) obtenemos entonces 
para AE 

Æ-^ 0 = Af/ :i . c - An 9 RT 

= -780,980 + 1.5 (1.99) (298.2) 
- - 780,980 + 894 
= - 780,090 cal 



LEY DE HESS DE LA SUMA DE CALORES 

Hemos visto en el ultimo capitulo que E y H son funciones del estado del 
sistema, e igual es cierto de sus diferencias AE y AH. En consecuencia, el 
calor desprendido o absorbido en una reaccion dada debe ser independiente 
de la manera particular en que se verifica. Es funcion de los estados inicial 
y final del sistema pero no intervienen el numero de etapas entre los rcacti- 
vos y productos. Establecido de una manera distinta, si una reaccion proce- 
de en varias etapas, el calor de reaccion total sera la suma algebraica de los 
caiores de las distintas etapas, y a su vez esta suma es idéntica a la que 
tendna lugar por absorcion o desprendimiento en una reaccion que proce- 
diera en una sola etapa. A esta generalizacion se la conoce con el nombre de 
Ley de Hess. 

Este principio hace factible calcular los caiores de muchas reacciones 
cuya medicion directa no es posible o deseable realizar. En estos cålculos 
las ecuaciones termoquimicas se manejan como si fueran ecuaciones alge- 
braicas ordinarias, sumåndose, reståndose y multiplicando o dividiéndose. 
La manera de realizarlo se ilustra con el siguiente ejemplo: 

Supongamos que se busca AH de la reaccion 

2 C(s) + 2 H 2 (g) + O a (g) = GH 3 COOH(i) AH^ C = ? (12) 

que no se puede determinar directamente. Pero se encuentran disponibles 
las mediciones calorimétricas siguientes : 

CH 3 COOH(l) + 2 O a (g) = 2 C0 2 (g) + 2 H 2 0(1) 

AH wc = -208,340 cal (12a) 
C(s) + 0 2 (g) = C0 2 (g) AH wc = -94,050 cal (12b) 

H»(r) + ^ Ot(g) = HiO(l) AH 2 vc = -68,320 cal (12c) 
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Si ahora multiplicamos las ecuaciones (12b) y (12c) por 2 y las suniamos, 
obtendremos : 

2 C(s) 4- 2 Oi(x) - 2 C0 2 (g) AH !S . C = - 188,100 cal 

2 H,fe) + Osfa) = 2 H t O(l) A^yc = - 136,640 cal 

2C(sj + 2 H 2 (g) + 3 0 2 (g) Z 2 C0 2 (g) + 2 H 2 0(1) 

Aff 2W3 = -324,740 cal (I2d) 

v por sustraccion de la ecuacion (12a) de la (12d) resulta 

2 C (s) + 2 H s (g) + 0.(g) = CH 3 COOH(l) A#25«c = -116,400 cal 

Este es el calor de reaccion a presion constante de la ecuacion (12). 

CALORES DE FORMACION 

Una sustancia a una temperatura cualquiera se dice que se encuentra 
en su estado tipo, cuando su actividad es igual a uno. La actividad,' cuyo 
sfmbolo es a puede mirarse termodinåmicamente como una presion o con- 
ccntracibn corregida. En solidos, lfquidos o gases ideales el estado tipo 
corresponde a sustancias a 1 atmosfera de presibn. En gases reales ésta no 
es 1 atm, pero la diferencia de la unidad no es considerable. En el caso 
de sustancias disueltas el estado tipo es la concentracion para la cual 
o=l. Las entalpfas de las sustancias en el estado tipo o de referencia se 
designan usualmente por el sfmbolo H°, mientras que de una reaccion 
donde todos los rcactivos y productos se encuentran a una actividad igual 
a la unidad cstl representada por el sfmbolo AH 0 . 

El cambio térmico involucrado en la formacion de 1 mol de una sus- 
tancia a partir de los elementos se llama calor de formacion de la sustancia. 
De nucvo, el calor tipo de formacion es aquél en que todas las sustancias 
comprendidas en la reaccion se encuentran con una actividad igual a la 
unidad. Asi la ecuacion termoqufmica 

C(s) + 2H 8 (g) = CH 4 (g) 4# 2 Vc = -17,890 cal (13a) 

nos da el calor tipo de formacion de un mol de metano a 25°C. Por defi-» 
nicion AH 1 ' en la ecuacion (13a) es igual a 

AHln _ -17,890 = J?£ Hl(B , - (H° CM + 2 H° HH J ("W 

donde los distintos valorcs de H" son las entalpias de referencia por mol. 

Si se conocieran las entalpias de los elementos, la informacion anterior 
scria suficientc para calcular cl contenido absoluto de calor del metano. 



1 J„a actividad se drfiniri pn formå mås completa en el capitulo 6. Aqui basta 
t'»n drj.ir tst.ibltrido que la actividad en el estado tipo es la unidad. 
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Sin embargo, no existe disponible tal informacion. Para evitar esta dificul- 
tad se hace la suposicion de que la entalpia de tados los elementos en 
estado tipo a 25°C es igual a cero. Cuando un elemento existe en mås de 
una formå alotropica bajo aquellas condiciones, se elige a la mås estable 
con entalpia cero. Asi se hace con el grafito en lugar del diamante y con el 
azufre rombico en vez del monoclinico, puesto que el azufre rombico y 
el grafito son las formas mås estables. En este supuesto, las entalpfas del 
Hn(g) y C (s) son céro a 25°G con tal de que este ultimo sea grafito. Por 
ese motivo AH°z^q = A//° CH4 (g); es decir, el calor de formation tipo del 
compuesto debe considerarse a 25°C. 

Este se obtiene bien por medicion de AH de la reaccion que comprende 
la formacion directa del compuesto a partir de los elementos o por cålculo 
desde los caiores de reaccion que comprenden el compuesto. Por ejemplo, 
para hailar el calor tipo de formacion del Fe 2 0 3 (s), se dispone de las reac- 
ciones siguientes: 

3 C (s) + 2 Fe 2 Oa(s) = 4 Fe(s) + 3 CO,(g) 

AHlrc = +110,800 cal (14a) 
C(s) + 0,(g) = C0 2 (g) AH° S . C = -94,050 cal (14b) 

Si tenemos en cuenta las suposiciones anteriores, las entalpfas del C (s), 
Fe (s) y O s (g) son iguales a cero. Por ese motivo 

AH" = +110,800 = 3 AH° COl - 2 AH«^ 
_ 3 Atfcoi — AH 0 

J ^"FejO, 2 

= 3( -94,050) - 110,800 
2 

= -196,500 cal/mol de Fe 2 0 3 

En la tabla 4-1 se dan los caiores de formacion de cierto numero de 
compuestos a 25°G. Con su ayuda se obtienen fåcilmente los de multitud 
de reacciones. Asi por ejemplo: 



Na,CO,(s) + 2 HCl(g) = 2 NaCl(s) + CO,(g) + H,0(1) (15) 
Aff!*, = ( 2 AH **™ + A ^o. + Aff ° H .o) - (A^.*o. + 2 AH° HCl ) 



Sustituyendo ahora los valores correspondientes senalados en la tabla, ob- 
tenemos: 



Atf° 5 . c = 12(- 98,230) + (-94,050) + (-68,320)] 

-[(-270,300) + 2(- 22,060) J 

= -44,410 cal 

Los compuestos formados a partir de los elementos con cesion de calor 
se denominan exotérmicos y los que lo hacen con absc -cion se llaman 
endoténnicos. El primer tipo es mucho mås comun. 
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Tabla 4-1. Caiores tipo de formacion de compuestas a 25° G 





AH 0 






Sustancia 


(cal m«I - 1 ) 


Sustancia 


(cal mol" 1 ) 


H.OO) 


— 68,320 


Ag,0(s) 


— 7,310 


HjO(g) 


— 57.800 


CuO(s) 


— 38,500 


HClig) 


n o rir n 

— 22,060 


FcO(s) 


C 1 Q AA 

-b4j300 


HBr(g) 


— 8,660 


Fe 2 0 3 (s) 


1 f\C C AA 

— 196,500 


Hi;g) 


£ OAA 


Fe 3 0 4 (s) 


— 267,000 




f 1 ,4-UU 


NaCl(s) 


OQ 0 Q A 

— yo,/ 


H ; S0 4 (1) 


1 fiQ ni n 

— i yo,y 1 U 


KCl(s) 


— 11)4,1 oO 


H 2 S(g) 


i oon 
— -t,OiU 


AgCl(s) 


— 3U,odU 


CO(g) 


— 20,421) 


NaOH(s) 


1 AA AAA 

— 102,000 


CO„(g) 


-94,050 


KOH(s) 


-102,000 


NH 3 (g) 


-11.040 


AgXO,(i) 


-29,400 


N'O(g) 


21,600 


Na 2 S0 4 (s) 


-330,500 


N0 2 (g) 


8,090 


PbS0 4 (s) 


— 219,500 


SO,fg) 


— 70.960 


Na,C0 3 (s) 


— 270,300 


S© 3 (g) 


— 94,450 


CaC0 3 (s) 


O O O ri £ A 

— 2oo,45U 


Metano(g) ( CH 


- 17,890 


Arptilpnnf &\ C H 


54,190 


Etano{g), C 2 H 6 


-20,240 


Benceno(l), XUgH,. 


11,720 


Propano(g), C,H 8 


-24,820 


Naftaleno(s), C 10 H S 


14,400 


n-Butano(g), C^H^ 


-29,810 


Metano](l), CH^OH 


-57,020 


n-Hexano(g), C 6 H 14 


-39.960 


Etanol(g), Cj,H 5 OH 


-56,300 


«-Octano(g), C S H 18 


-49,820 


Etanol(l), C 2 H 5 OH 


-66,360 


Etileno(g), C^ 


12,500 


Acido acético. CH 3 COOH 


-116,400 



CALORES DE COMBUSTION 

Se han determinado cuidadosamente los caiores desprendidos en la com- 
bustion completa con oxigeno de muchos compuestos orgånicos. El método 
preferente consiste en quemar la sustancia en una bomba de combustion 
Y medir el calor liberado. Como los de combustion se obtienen a volumen 
constante, los valores de AE medidos se convierten y corrigen a AH 0 . El 
término calor de combustion, hace referenda a la cantidad liberada por mol 
de sustancia quemada. 

Por este procedimiento, se obtienen directamente muchos caiores de 
formacion de compuestos orgånicos. Si éstos contienen solo carbono, hidro- 
geno y oxigeno, la informacion suplementaria necesaria es el calor de forma- 
cion del dioxido de carbono y del agua liquida que son los productos finales 
de oxidacion de tales compuestos. El método de cålculo se ilustra con los 
datos sobre la combustion del propano. Si éste es gas tenemos: 



C,H,( g ) + 5 0,(g) -3C0 2 (g) + 4 H 2 0(1) 

A//° 5 . 0 = -530,610 cal (16) 
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Por esa razon _. 

*H> MV = -530,610= (3AHl 0t 4- 4^//» s0(1) ) - M/° opsno 
^r.p.»o= 530,610 + 3( -94,050) + 4 (-68,320) 
= -24,820 cai 

El calor de formacion eståndar del propano a partir cle los elementos es 
3 C(s) + 4H 2 (g) = C 3 H s (g) AH^ C = -24,830 cal/mol (17) 

Asirnishio los caiores de combustion han resultado de gran utilidad en el 
estudio de las diferencias de energia de las formas alotropicas de los elemen- 
tos. El carbono existe en dos formas cristalinas, diamante y grafito; cuando 
ambas entran en combustion se encuentra que los caiores desprendidos son: 

C (diamante) + O a (g) = CO,(g) AH°^ C = -94,500cal (18) 
C (grafito) +O a (g) =C0 2 (g) A/f° 2S . c = -91,050 cal (19) 

Por esa razon, el carbono en formå de diamante tiene mayor contenido 
calorifico, y en la transicion 

C (grafito) = C (diamante) ^° 25 . c = 450 cal (20) 

Una informacion postenor proporcionada por los caiores de combustion 
pertenece a la energia asociada con ciertos grupos atomicos de la molécula. 
Se ha observado, por ejemplo, que el calor dc combustion en una serie 
homologa de compuestos varia de manera casi constante al parar de un 
miembro al otro de la misma serie. Asi, por la adicion de un grupo CH 2 



Tabla 4-2, Caiores de combustion de compuestos orgånicos 
a 25°G 



Sustancia 


Formula 


AH°( c al/mol) 


Metano(g) 


CH 4 


-212,800 


Etano(g) 


C 3 H tf 


-372,820 


Propano (g) 


> C 3 H S 


-530,600 


n-Butano(g) 




-687,980 


n-Fentano (g) 


C 3 H 12 


-845,160 


Eti)eno(g) 




-337,230 


Acetileno(g) 


C 2 H, 


-310,620 


Bencejio(g) 




-787,200 


Benceno(l) 


C 6H- 6 


- 780,980 


Tolueno(]) 


C 7 H S 


-934,500 


Naftaleno ( s ) 




-1,228,180 


Sacarosa(s) 


G.|HaO„ 


-1,348,900 


Metanol (1) 


GHjOII 


- 173,670 


Etanol(]} 


CjH s OH 


-326,700 


Arido acético(I) 


CH^COOH 


_20B,340 


Acido bcnsoika(s) 


C t ]i,COOH 


_ 77 1,200 
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a la cadena normal de hidrocarburos saturados parafinicos, el incremento 
en AH" de combustion es aproximadamente 157,000 calorias. Regularidades 
pavetidas se han. obscrvado en otros agrupamicntos y ligaduras, no solo en 
los caiores de combustion sino tambiOn en los de formation. Como puedc 
anticiparse, los incrementos tcrmicos varian con la naturaleza del grupo 
y el caråcter del enlace. 

En la tabla 4-2 se dan los caiores de combustion de algunos compuestos 
orgånicos, 

CALORES DE SOLUCION Y DILUCION 

La solution de una sustancia en otra estå acompanada por absorcion o 
desprendimiento de calor, y este efecto térmico se denomina calor integral de 
solucion de la sustancia que para una temperatura y presion dadas, depende 
de la cantidad de solvente que hay en la solucion, como se observa en la 
coluinna 2 de la tabla 4-3. Por esta razon es esencial cspccificar el nuniero 
de moles dc solvente por mol de soluto en un calor de. solution dado, asi; 

H 3 SO,(l) + 10H 2 O(l) =H 2 SO 4 (10H 2 O) AH^ C = -16 ; 240cal (21) 

Sin embargo, cuando la cantidad de solvente por mol de sustancia es 
grande, se encuentra ordinariamente que una dilucion posterior no produce 
un efecto térmico significativo, estc hecho se indica mediante la notation ac. 
Asi el valor lmiite de los calorcs integrales de solucion scnalados c ri la 
tabla 4-3 se representan por 

H 2 SO t (L) + ac = H 2 S0 4 (ac) Af/".-,., =- - 22,990 cal (22) 

Tabla 4-3. Caiores de solucion integral y diferencial para 1 mol 
de H,S0 4 en agua a 25°C 

Moles dc AH a77 x A/7., 

agua (ri;) (cal) (cal/mol) (cal/mol) 



0 


0 


-6,750 


0 


0.50 


-3,810 


-6,740 


-438 


1 


-6,820 


-4,730 


-2,090 


2 


-9,960 


-2,320 


-5,320 


3 


-11,890 


-1,480 


-7,450 


4 


-13,120 


-1,040 


-8,960 


6 


-14,7*0 


-570 


-11,320 


10 


-16,240 


-233 


-13.910 


15 


-16,990 


-89.8 


-15,610 


25 


- -17,470 


- 24. t 


-16,860 


50 


-17,770 


-j.70 


-17,480 


200 


-18,130 


-2.16 


-17,700 


800 


-18,990 


- 091 


-18,260 


3,200 


-20,050 


0 26 


-19,220 


OS 


-22,990 


O 


22,990 
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Consideremos en general un proceso de solution a una temperatura Y 
presion dadas tal como 

niA* + n^Ai = n-.Azin^Ai) (23) 

El calor integral en este caso es 

£jf = H- [njq + n 2 H\) (24) 

donde H es la entalpia de solution y H\, H° z son las entalpias molares de 
los dos constituyentcs puros de la solution. Como H es una propicdad 
extensiva de la solution, entonces segun la ecuacion (8) del ultimo capituJo 

H = njlj + y 

AH = n 1 H l + n 2 H 2 - (n x ff? + n t H\) 
= n l (H 1 ~ HX)_± n t (fl, - Hl) 
= ny&Hi + n^Hi (25) 

donde A~H X - {H l - H^) y AH, = [fi s - H\) . La ecuacion (25) es de 
igual formå que la expresion para H. De aquf que AH es una propiedad 
extensiVa de la solution siendo los caiores parciales o diferenciales molares 
de la solucion AHj. y AH,. Estos ultimos se evaluan fåcilmente utilizando 
los métodos descritos en el ultimo capftulo a partir de AH. La tabla 4-3 
nos ensefia en sus dos ultimas columnas los valores de AHx y AH 2 en el 
caso del åcido sulfurico. Los submdices 1 y 2 se refieren al agua y åcido 
respectivamente. 

La diferencia entre dos caiores intcgrales de solucion cualesquiera pro- 
porciona el inrolucrado en la dilucion de una sustancia desde el estado 
initial al final, y se denomina calor integral de dilucion de la sustancia. 
De acuerdo con la tabla 4-3, el calor recuperable al diluir con 8 moles de 
agua nna solucion que contiene 1 mol de icido sulfurico en dos de aque- 
llas, es: 

H 2 SCV2H 2 0) + 8H,0(1) = H,SO 4 (10H,O) 

AH^c - - 16,240 - ( - 9960) = - 6280 cal 

Analogamente, el calor desprendido al diluir la misma solucion con una 
cantidad de agua muy grande es 

H 2 S0 4 (2H 2 0) + ac= H : S0 4 (ac) 

AH^ C = ~ 22,990 + 9960= - 13,030 cal 

Este iiltinio valor representa el calor maximo obtenible por dilucion 
de la solucion dada. 

El calor diferencial de dilucion del solvente es la diferencia entre los 
valores Af/i para las dos concentracinncs distintas, es decir 

(a777j 2 - (a5T)i (26) 
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donde los submdices 1 y 2 exteriores a los parcnteiss, representan respecti- 
vamente las concentraciones inicial y final. Anålogamente, el calor diferen- 
cial de dilucion del soluto es 

(a/7 2 ) æ = (a7/ s ) = - (aF 2 )i (27) 

A partir de las ecuaciones (25), (26) y (27) el estudiante puede verificar 
por si mismo que si no se agrega soluto a la solucion, entonces: 

MI d = AH-, — AH ± 

= n 1 (AH' 1 ) d + n a (AW 2 )d + ^n 1 {AH 1 ) 2 (28) 

cuando Ki y n 2 son los numeros de moles del solvente y soluto presentes en la 
solucion inicial y An, es el rmmero de moles de solvente agregados durante 
la dilucion. Aun mås, la introduccion de las definiciones de A/Zj y A// 2 
en las ecuaciones (26) y (27) ensena que: 

(KHth = (tf,) 2 - (H Oi (29) 

y 

(A/f 2 ) d = (H 2 ) 2 - (tf 2 )i (30) 

CALORES DE FORMACION EN LA SOLUCION 

El calor de formacion tipo del H 2 S0 4 (1) dado a partir de la tabla 4-1 
vale 

H 2 (g) + S(s) + 2 0,(g) = H 2 S0 4 (I) * H l>°c = - 193,910cal (31) 

Cuando esta ecuacion se agrega a la (21) obtenemos 

H 2 (g) +S(s) + 2 0 2 (g) + 10H 2 O(l) =H 2 SO 4 (10H 2 O) 

AH 25 c C = -210,150 cal (32) 

De formå semejante al sumar las ecuaciones (22) y (31) resulta 

H>(g) +S(s) +2 0 2 (g) +ac = H 2 SO,(ac) 

AH 25 . C = - 216,900 cal (33) 

Las ecuaciones (32) y (33) dan ambas el calor de formacion por mol 
de åcido sulfurico en la solucion acuosa, la primera para im mol de 
åcido en 10 de agua, la segunda para un mol de åcido a dilucion infinita. 
De estos ejemplos resulta evidente que el calor de formacion de una sustan- 
cia en solucion es una funcion de la concentracion y debe tenerse en cuenta 
este hecho. De otra formå tales caiores pueden usarse de la misma manera 
que aquéllos de las sustancias en todo tipo de cålculo temo-qufmico que 
t'omprende soluciones. 
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LA TERMONEUTRALIDAD DE LAS 
SOLUCIONES SALINAS 

Como las sales dc los åcidos y bares fuertes se consideran totalmente ioni- 
zadas. cabe esperar que si se mezclan soluciones de tales sales sin que se 
produzca una interaccion qulmica el efecto calorifico resultante debe ser 
cero. Asf, por ejemplo, cuando se mezcla una solucion diluida de nitiato 
de potasio con otra de bromuro sådico resulta: 

Kx\*0 3 (ac) + NaBr(ac) = KBr(ac) + NaNOa(ac) MI - 0 (34a) 

Que cl iritrrcambio indicado en la ecuarion (34a) no comprende reaccion 
qufmica alguna se observa cuando la ecuacion se escribe en forina ionica, 
es decir 

K+ (ac) + NO-(ac) + Na + (ac) 4- Br-(ac) 

= K + (ac) Br-(ac) + Na+(ac) -f NO; (ac) Mi = 0 (34b) 

Como los productos y reactivos son idénticos, no cabe esperar un cambio 
térmico y cualquier ligera variacion debe relacionarse a la dilucion de la 
mezcla. 

Este principio scgun el cual las soluciones diluidas de las sales neutras 
de los åcidos y bavs fuertes pucden mezclarse sin absorcion o desprendimien- 
to calorifko se lonutr como principio de la tirmo-ni'utralidad de lar folu- 
ciones saiinai. 

Cuando durante la mezcla tiene lugar una reaccion quiinica no tiene 
validez el principio antcrior. Asi cuando una solucion de cloruro de bario 
se mezcla con otra diluida de sulfato de sodio, sc precipita sulfato de bario, 
y el calor dc reaccion en lugar de ser cero, es 

BaCL(ac) 4- Na 2 S<X(ac) = 3^0^) 4~ 2NaCl(ac) 

Aff, 3 . c = -4630 cal (35a) 

o, en formå ionica: 

Ba+ + (ac) 4- SO 4 -(ac) = BaSO,(s) -^Ta-e = -4630 cal (35b) 

CALORES DE NEUTRALIZACION DE ÅCIDOS Y BASES 

Al neutralizar soluciones diluidas de åcidos fuejtes con bases fuertes 
también a la temperatuia ambiente, el calor dc neutralizacwn por mol dc 
agua formada es esencjalmcntc constante e independiente de la naturale/a 
del Arido o base. lista comtancia del calor de neutrali/acion .se entiende 
f.'u ilinente cuaiulo se recuercla que los åcidos fuertes, bases > sales se disocian 



Caiores de neutralizacion dc acidos y bases 157 



completamentc en sus soluciones diluidas y que en consecucncla. el proceso 
de neutralizacion comprende unicamente la combinacion del ion hidrogeno 
e hidroxilo para formår agua no ionizada. Como este pioceso es igual en 
toda neutralizacion, el valor correspondiente de &H sera constante para 
cada mol de agua formada. El valor dc esta cantidad a 25 C C, corregida 
al estado tipo, es 

n+ta = 1) +OH-(a= 1) =HiO(L) AH° V0 = - 13,360 cal (36) 

Esta constancia del calor de neutralizacion no es aplicable cuando !>e 
trata dc acidos débiles y bases fuertes, de bases débiles y acidos fuertes 
o cuando Acidos y bases son débiles. La conducta dc las leacciones mencio- 
nadas sc explica tcniendo en cuenta que en tales neutratizaciones la combi- 
nacion del ion hidrogeno con el de hidroxilo para formår agua, no es la 
unica reaccion que puede verificarse. Tomese el caso del åcido hidrociånico 
e hidroxido de sodio por ejemplo. El primero de éstos, en agua se encuentra 
pråcticamente no ionizado. Antes de que el ion hidrogeno del acido pueda 
reaccionar'con el hidroxilo de la base, dcbc verificarse una ionizacion, y 
como ésta tiene lugar durante la neutralizacion, el cambio térmico obset- 
vado cs la suma del calor de ionbacion del åcido y el de neutralizacion 
del ion hidrogeno ionizado; es decir, después de la correccion al estado 
tipo, la leaccion total resulta 

HCN(a = 1) + OH-(a = I) = CX~(a = 1) + H 2 0(i) 

AZ/Ji-c = -2460 cal (37a) 

que en realidad estå constituida por dos reacriones, esto es 

HCN(o = 1) = H+(a = 1) + CN-(a = 1) A//° 5 °c - Atf,° (37b) 
H+(a = 1) + OH-(a = 1) = HtO(l) AHlfr = -13,360 cal (37c) 

La suma de las ecuaciones (37b) y (37c) nos da (37a), y. por consiguiente 
AH" (-13,360)= -2460 

AH° = +10,900 cal (38) 

AH u t , cs el calor dc ionizacion del acido hidrociånico por mol. Para nuestro 
proposito, la ligeia ionizacion en agua de un åcido tan debil como el hidro- 
ciånico puede despreciarse. 

Dc manera anåloga sc explican los resultados sobre la neutralizacion 
de las bases débiles y acidos fuertes y de las bases y åcidos débiles. En el 
primer caso debe considerarse el calor de ionizacion de la base débil y en 
cl ultimo los caiores de ionizacion tanto del åcido como de la base débil. 

CALORES DE FORMACION DE LOS IONES 

Para presentar los datos térmi<os complrtos de los clectiolitos en solucio- 
nes aruosas seua nrcesario dar los caloics de formation a diversds cowen- 
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traciones. El problema se simplifica enumerando solamente los caiores tipo 
de formacion de los electrolitos. esto es, cuando todas Jas especies se encuen- 
tran a una actividad igual a la unidad. Sin embargo, seria mucho mås 
deseable tabular los caiores tipo de formacion de los iones mismos. Enton- 
ces ; para cualquicr clectrolito dado en agua, el calor de formacion tipo seria 
la suma de los correspondientes a los iones individuales, Aun mis, éstos 
podrfan utilizarse para deducir los cambios térmicos para otras reacciones 
en qne participan los iones. 

La aproximacion a este problema puede hacerse por medio de la ecua- 
cion (36). Como el calor tipo de formacion de nn mol de agua a partir de 
los iones hidrogeno y oxhidrilo a 25°G involucra el desprendimiento de 
13,360 calorias, debe proporcionarse esta cantidad a fin de disociar a un 
mol de agua en estos dos iones, por tanto: 

HiO(l) = H+(a = 1) + OH-(a = 1) AHj ro = 13,360 cal (39) 

Cuando la ecuacion (39) se combina con la del calor tipo de formacion 
de 1 mol de agua liquida., obtendremos los caiores tipo de formacion de los 
iones hidrogeno e hidroxilo 

H 2 (g) + \ o»(e) = H+ ( ffi = i) + o H -( a = !) 

AHl? c = -54,960 cal (40) 

Esta suma no puede resolverse en la actualidad sin hacer alguna suposi- 
cion con respecto al calor de formacion de uno de estos iones. La convencion 
adoptada generalmente cs la de que el calor de formacion del ion hidrogeno 
en solution acuosa es cero a 25° C y su actividad uno, es decir que 

i H 2 (g) = H-(a - 1) AHln - 0 (41) 

Con esta convencion. la ecuacion (40 1 da directamente el calor de formå. 
( ion del ion hidiovilo 

\ Hs(g) + \ 0,Cg) = OH-(o = 1) AH^ C = -54,960 cal (42) 

Una vez que los caiores de formacion de estos dos iones se conocen, se 
calculan los restantes facilmente. Como el calor tipo de formacion del HCI 
en agua a 25°C es AH 0 = -40,020 cal, y como AH 0 — 0 para el H + , 
AW = —4-0,020 cal debe representar cl calor de fonnacion del ion c loruro. 
De nuevo en la reaccion 



Na(s) + l 0 2 (g) + \ H,(g) = Xa> = 1) + OH-(a = 1) 

A// ( ^ c = -112,240 cal (43) 
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Al combinar esta ecuacion con la (42), vemos que 

-112,240 = AH° N s + AH 9 oll - 
= AffL* - 54,960 
AH^> = -57,280 cal at 25°C 

Por un procedimiento anålogo, se evaluan los caiores de formacion de 
muchos iones en la solucion acuosa. Algunos de ellos se encuentran resu- 
midos en la tabla 4—4, El uso de ella en el calculo dc los caiores de reaccion 



Tabla 4-4. Caiores tipo de format-ion de iones a 25°C 





AH" 






Ion 


tal (ion g) - 1 


Ion 


cal (km s) ~ 


H + 


0 


Cd ++ 


-17,300 


Li + 


-66,550 


Fe +++ 


-11,400 


Na+ 


-57,280 


OH- 


-54,960 


K + 


-60,040 


ci- 


-40,020 


XH 4 + 


-31,740 


Br~ 


-28,900 


Ag + 


+ 25,310 


I- 


-13,370 


Mg + + 


-110,410 


HSOr 


-211,700 


Ca ++ 


-129,770 


NOr 


-49,370 


Sr++ 


-130,380 


HCOr 


-165,180 


Ba ++ 


-128,670 


s— 


+10,000 


Fe ++ 


-21,000 


SO,— 


-149,200 


Co ++ 


-16,100 


so- 


-216,900 


Ni ++ 


-15,300 


co— 


-161,630 


Zn++ 


-36,430 


po 4 — - 


-306,900 



que comprende a los åcidos y bases fuertes o sales en solucion acuosa se 
muestra con mayor claridad con un ejemplo. Supongamos que se desea 
calcular AH" cn la reaccion 

2 H 2 (g) + AgCl(s) = Ag(s) + H*(a = D + Cl~(a = 1) 

AH v 2i . c = ? (44) 

como las entalpias del H 2 (g) 3 Ag(s) y H + son todas cero, A//° estarå dada 
por 

Al colocar el valor dc A//" de la tabla 4-t y el dc AH° „ de la 4-1 
rcsulta: 

AH%= -10,020 - (-30.360) 
= -9,660 cal 
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OTROS CALORES DE REACCION ! 

Hay muchos tipos de calor de reaction ademås de los meiicionados. Asf ■ 
jror ejemplo, tenemos el de fusion, vaporizacion, sublimacion, disociacion, 
hidrogenaciån, polimeruacion, etc. Todos ellos estån sujetos al mismo trata- 
mientp termodinamioo discutido ?n este capitulo. 

CALORES DE REACCION A PARTIR 
DE LAS ENTALPIAS DE ENLACE 

Se han propuesto varios métodos para evaluar los caiores de reaccion de 
un proceso para cl cual no existen datos térmicos disponibles. De éstos, el 
mås popular es el que cstå basado en las entalpfas de enlace. Este método, 
vs aplirable a las reacciones gairosas enln mttanciai que tunen solo enlaces 
ccvalentvs, y estå basado en los snpuestos siguientes: (a) que todas las ental- 
pfas de los enlaces de un tipo particular, como el metano C — H son idén- 
ticas, y (b) que las entalpfas de enlace son independientes de los compuestos 
en que aparecen. Aunque ninguna suposicion es vålida estrictamente, sin 
embargo el método ofrcce un procedimiento simple y bastante satisfactorio 
para determinar las entalpfas de muchas y variadas reacciones. 

Al establecer las entalpias de enlace a usar en los cålculos, aquéllas 
para sustancias como el hidrogeno, nitrogeno, cloro, oxfgeno, etc, se tonian 
como los valores obtenidos para la disociacion de las moléculas por medio 
térmico o espectroscopico. De nuevo, para hallar el valor de C — H se toma 
el calor de formacion del metano a partir del C (s) y fE(g), y este ultimo 
combinado con el de sublimacion del carbono y disociacion del H z (g) para 
obtener el calor de disociacion del metano en los åtomos de gas. Este resulta- 
do sc divide en ton ces por cuatro, para hallar el valor del enlace C—H 
Al continuar este proceso con diversos tipos de compuestos y reacciones, 
es posible establecer un conjunto promedio de las entalpfas de enlace y sus 
mejores valores como los qne se muestran en la tabla 4—5. Al utilizar estas 
cntalplas un signo mas s>e adscribe a la entalpia de enlace roto, porque para 
ello se preciso absorcion de calor, y el signo menos se utiliza cuando se 
produce un enlace y hay desprendimieiito calorffico. 

Podemos ilustrar el uso de las entalpias de enlace con varios ejemplos. 
Suponganios primer«, quo se busca el cambio entalpico a 25~C de la re- 
accion 

H 2 C=CH 2 (g) + H,(g) = H 3 C— CH 3 (g) (45a) 

En ebte caso los cuatro enlaces C — H eu cl CMi cstan inafectados y pueden 
dctpnviaise. Sin ejnbargo_. un doble enlace se ronipcn en C^H, y uno II — H 



Caiores de reaccion a partir de las entalpias de enlace ffit 



Tabla 4-5 Valores empiricos de las entalpias de enlace 
a 25°C (kcal/mol) 



Enlace 


AH 


Enlace 


AH 


H^i 


104 


C— Cl 


79 


H— F 


135 


C^r 


66 


H— a 


103 


C-S 


62 


H^r 


88 


C=S 


114 


O — O 


33 


C^I 


70 


0=0 


118 


C=N 


147 


0 — H 


111 


C=N 


210 


C—H 


99 


N^T 


38 


C — o 


84 


N=N 


100 


L. = U 


l/U 


fSJ— TST 

IN=iN 


zzo 


C-G 


83 


N^l 


93 


c=c 


147 


F^ 


37 


c=c 


194 


Cl— Cl 


58 


c-f 


105 


Br— Br 


46 






C (s, grafito) = C (g) 


172 



en Ho. A su vez, en el CgH^ se produce un enlace C— G y dos C — H; en 
consecuencia escribiremos para A H 

Affwc = - (Atfc-c + 2 AHc-k) + (Atfco + AH H -h) (45b) 

Al colocar en la ecuacion (45b) las entalpias de enlace de la tabla 4-5, 
resulta 

AH 25 " C = - (83 + 198) + (147 + 104) 
= - 30 kcal 

El valor observado experimentalmente para la reaccion en la ecuacion 
(45a) es 

A//° 2r ,= r = - 33 kcal 

Como un segundo ejemplo, consideremos la reaccion 

2 C (s) +3H;(g) +i0 2 {g) = H 3 C — O — CH 3 (g) AH = AH, (46a) 

Antes de que las entalpias se utiliccn aqui el G (s) tiene que convertirse 
a C (g). Con este fin desdoblemos la ecuacion (46a) en dos reacciones 

2C(g) + 3H.(g) + *0 2 (g) = H,C— O— CH 3 (g) AH = AH, (46b) 

Y 2C(s)=2C(g) AH* = 344 kcal (46c) 

cuya suma es la ecuacion (46a). Segun (46b) tenemos 

AH 2 = - (2 A//c-o + G A//c-h) + (3 A//„_„ + \ Affo-o) 

= -(168 + 594) + (312 + 59, 
= -391 kcal 
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Al combinar este resultado con la ecuacion (46c), se obtiene AHi — 
- 391 + 344 = - 47 kcal. El valor observado es Af^ 3 , c = - 44kcal. 

VARIACION DEL CALOR DE REACCION 
CON LA TEMPERATURA 

En general AH de una reaccion es funcion de la temperatura y presion 
y AE lo es de la temperatura y volumen. Sin embargo, aqiu estudiaremos 
unicamente los efectos de la temperatura en AH y AE. 

El calor de una reaccion obtenida calorimétricamente o por cålculo 
corresponde a alguna temperatura definida. A otras diferentes aquél fre- 
cuentemente varia. Como las reacciones se llevan a cabo a diversas tempe- 
raturas, es necesario con frecuencia conocer los caiores de reaccion a otras 
diferentes de aquéllas en que fueron determinadas, por tanto es muy desea- 
ble un método de cålculo del calor de reaccion a una temperatura a partir 
de otra. 

En tal caso juegan un papel muy importante las capacidades calorificas 
de las cuales hemos visto que existen dos tipos C, y C,. Para los gases 
C p — C v = R cal por mol. Por otra parte, como los cambios de volumen 
que acompanan al calentamiento de los solidos y lfquidos son pequenos, 
dichas capacidades son esencialmente iguales, pero ademås varfan con la 
temperatura. Esta variacion se expresa generalmente mediante formulas 
empfricas del tipo 

C p -a + bT + cT 2 + dT 3 calmol-^grado-' (47) 

6 

j 

C v = d+b'T + — calmol^grado-' (48) 



donde a, b, c y d, 6 a', b f y <f, son constantes para una sustancia dada. Los 
valores de estas constantes para diversas sustancias se dan en la tabla 4—6. 
El intervalo de temperatura en el cual las constantes se mantienen estå 
indicado también. 

La ecuacion diferencial para la variacion del calor de reaccion con la 
temperatura puede obtenerse de la manera siguiente. Como 

AH = //productoe ^reactnos (49) 



la diferenciacion de ambos miembros respecto a la temperatura absoluta 
nos da 

d(AH) 1 _ ra//product«| _ r<3/ /r«ctivt» ] 

ar \r l dT ]r [ dT > 
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Tabla 4-6. Constantes de las ecuaciones de la capacidad calorifica molar 
de diversas sustancias 



Intervalo de 
temperatura 



Sustancia 


(°K) 


a 


b x 103 


c x :o 7 


d x 10» 


HL (g) 


300-2500 


6.62 


0.81 






N 2 (g) 


300-2500 


6.76 


0.606 


1.3 




o 2 (g) 


300-2500 


6.76 


0.606 


1.3 






JUU-zoUU 


D.oU 


1 O 

1 .L 






HCl(g) 


300-1500 


6.70 


0.84 






H.O(g) 


300-1500 


7.219 


2.374 


2.67 




H S(e) 


^fin i ofifl 
JW- 1 ouu 


U.7JJ 


^ fi7S 

J .O / J 


7 d() 


fl S8S 

— U. J o J 


NHJg) 


JUU- 1UUU 


f\ 1 8Q 


7 887 
/ . o o / 


7 98 




CO, (s) 


^nn i son 


J.IOU 


1 S 1 77 


QS 78 




CH 4 (g) 


300-1500 


3.422 


17.845 


— 41.65 




C,H 4 (g) 


300-1500 


2.706 


29.160 


-90.59 




C 2 H b (g) 


300-1000 


1.375 


41.852 


- 138.27 








a' 


6' X 103 


X 10-5 




CUg) 


300-1500 


8.76 


0.271 


-0.656 




NO(g) 


300-2500 


8.05 


0.233 


- 1.56 




C (s, grafito) 


300-1400 


2.673 


2.617 


- 1.169 




C (s, diamante) 


300-1300 


2.162 


3.059 


- 1.303 





Pero el segundo y tercer términos son, respectivamente, C p(I , roduc tos) Y 
C P (reac,i 103 )- Por ese motivo 



\d(AH)] _ _ = 



(50) 



La ecuacion (50) se conoce como de Kirchhoff. De igual formå se obtiene 
la ecuacion de variacion de AE con la temperatura, es decir 

Fd(Al?)l _ r _ r = A n (51) 

qji _ ^»produttos ^ Teactivos v ' 

La integracion de la ecuacion (50) depende de si AC P es constante o fun- 
cion de la temperatura. Cuando es constante, la integracion entre las dos 
temperaturas, T 1 y T 2> nos da 



\ d(AH) = / ACpdT 



AH 2 - AH 1 = AC p {T t - Ti) 

y AH t = AHi + AC P (T 2 - 7\) (52) 

Aqiri AH, es el calor de reaccion a T 1 y AH, el correspondiente a T 2 . Sin 
finbai t,'o ( uando M, varia, tenernc; 
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j d(AH) = J ACpdT + AH 0 
y AH = j AC P dT + AH 0 (53) 

donde A/f 0 es una constante de integracion. Para evaiuar la integral en la 
ecuacion (53), AC P debe estar disponible como una funcion de la tem- 
peratura. 

La utilidad de las ecuaciones (52) y (53) se ilustra bien con ejemplos. 
Supongamos que se desea calcular AH 0 a 348°K para la reaccion 

\ H,(g) + \ CU(g) = HCl(g) AH\ 9SOK = -22,060 cal (54) 

Las capacidades calorificas medias en este intervalo de temperatura son 

H,(g) : C v = 6.82 cal mol -1 grado-' 
Cl 2 (g): C p =l.l\ „ „ 
HCl(g): C, -=6.81 „ „ 

de lo cual obtendremos 

AC P = 6.81 - \ (6.82) - i (7.71) = -0.46 

i'or esa razon 

Aff; 4S o K - -22,060 + (-0.46) (348 - 298) 
= -22,080 cal 

Sin embargo, supongamos que se desea hallar el calor de formacion del 
amomaco a 1,000°K a partir dc los datos siguientes: 

\ N s (g) + | H a (g) = NHs(g) AH»^ 0K = - 11,040 cal (55) 

Ns(g): C P =6.76 + 0.606 X 30~ 3 T + 13 X 10~ 7 T 2 

cal mol -1 grado-' (56a) 

H 2 (g): C P = 6.62 + 0.81 X 10" 3 V calmoJ-' grado- 1 (56b) 
NH 3 fe): C P = 6.189 -f 7.887 X 10" 5 T - 7.28 X 10~ 7 T z 

cal mol -1 grado-' (56c) 

Ahora bien C Pproduct0J = C Pimi - De nuevo C Pttactim estå dado por 
C ~ - C -V- ^ c 

^"rtactivos 2 2 H » 

= 3.38 + 0.303 X lO" 3 T + Q.&5 X 10~ 7 T J + 9.93 

+ 1.22 X 10- 3 T 

= 13.31 + 1.523 X 10 3 T + 0.65 X 10" 7 T 2 (57) 
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Restando la ecuacion (5i) de la (56c);, obtenemos para AC P 

&C P = - 7.12 + 6.364 x 10" J T- 7.93 x 10 ~" T 2 (58) 
AI sustituir la ecuacion (58) en la (53) e integrando resulta 

AH 0 = f AC P ciT + AHo 

= J (-7.12 + 6.364 X 10- 3 T - 7.93 X 10" 7 T 3 )dT + AH 0 

= -7.12 T + 3.182 X 10-' T* - 2.64 X 10" 7 T 1 + AH, (59) 

A fin de determinar ia constante de integracion, se debe sustituir en la 
ecuacion (59) un valor conocido de AH" a cierta temperatura y asf hallar 
el de AH 0 . Como hemos dado el de 298.2°K que es AH* = - 11,040 cal, 
entonces 

-11,040 = -7.12(298.2) + 3.182 X 10- 3 (298.2) 2 - 2.64 X10-'(298.2) 1 

+ AH, 

y AH 0 = - 11,040 + 2120 - 280 + 10 

= -9190 cal 

Colocando el valor hallado para AH 0 en la ecuacion (59), la expresion de 
AH a es 

AH 0 = - 9190 - 7.12 T + 3.182 X 10" 3 T 2 - 2.64 x 10" 1 T 3 (60) 

Esta ecuacion nos da AH 0 para la formacion del amomaco como una 
funcion de la temperatura. Ecuaciones de este tipo son de gran utilidad, 
porquc permiten el cålculo del calor de reaccion simplcmentc al colocar 
la temperatura a la cual se busca AHo. Asf tenemos que para el caso pre- 
sente a J ; 000°X 

AH 0 = - 9190 - 7.12(1000) + 3.182 x 10- » (1000) 2 - 2.64 

X 10- : (1000) 3 

= - 9190 - 7120 + 31S0 - 260 
= - 13,390 cal a 1000 C K 

De aquf que a 1000°K se desprenden 2350 calorias mås que a 298°K. 

La exactitud de estas ecuaciones estå condicionada por la precision 
de medida de los caiores especfficos y de reaccion. Debe cuidarse del in- 
tervalo dc temperatura en que se usan dichas ecuaciones que tienen validez 
unicamente dentro de aquella variacion en la cual se han determinado 
los caiores esperificos. 
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PROBLEMAS 

1. El calar molar de combustion del naftaleno (P.M. = 128.17) es —1228.2 
kcal/mol. Si se queman 0.3000 g del mistro en un calorimetro se produce un 
aumento de temperatura de 2,050°C. iCuål es la capacidad calorifica total del 
calorimetro? 

Respuesta: 1402 cal/°C. 

2. Si 1.520 g de un compuesto orgånico se queman en el calorimetro del proble- 
ma anterior y dan un aumento de temperatura de 1.845°C. ;Cuål es el calor de 
combustion del compuesto expresado en calorias por gramo? 

3. Se quema una muestra de 0.500 g de n-heptano(l) en un calorimetro a 
volumen constante, produciéndose CO;, (g) y H,0(I) y la temperatura se eleva 
2.934°C. Si la capacidad calorifica del calorimetro y sus accesorios es de 1954 cal/°C, 
y la temperatura media del mismo es 25°C, calcular: 

(a) El calor de combustion par mol de heptano a volumen constante. 

(b) El calor de combustion del heptano por mol a presion constante 

Respuesta: (b) A/f = - 1151 Kcal. 

4. Establecer si para las reacciones siguientes åH sera muy distinto de AE asf 
como los casos donde sea mayor o menor que AE, Supongase que todos los reac- 
tivos y productos se encuentran en sus estados normales a 25°C. 

(a) La reaccion completa de combustion de la sacarosa (C ln K,^,0 11 ) 

(b) La oxidacion del naftaleno solido (C 10 H 0 ) con el 0> para producir åcido 
ftåiico solido, C 6 H i (COOH) 2 

(c) La combustion total del alcohol etilico. 

(d) La oxidacion del PbS con el O, a PbO y SO,. 

5. Hallar el valor de AE" a 25°C de la reaccion 



NH(g) = iN,(g) +|H 2 (g) A"°^ c = H.040 cal 
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6. Los caiores de las reacciones siguientes a 25°C ron 

Na(s) + l Cl 2 (g) = NaCl(s) A//° = -98,230 cal 

H.(g) + S(s) + 2 0 2 (g) ^ H s SO*(l) A/7» = -193,910 cal 
2 Xa(s) + S (s) + 2 0 3 (g) = NajSCMs) AHo = -330,500 cal 

\ H 2 (g) + i Cl a (g) = HCl<g) AH" = -22,060 cal 

A partir de estos datos halkr el calor de reaccion a volumen constante y 25°G 
para el proceso 

2 NaCl(s) + H 2 S0 4 (1) = Na 2 S0 4 (s) + 2 HCl(g) 

Respuesta: A£° — 14,560 cal. 

7. A partir de las ecuaciones y los caiores de reaccion siguientes, calcular el 
calor molar tipo de formaden del AgCl a 25°C. 

Ag 5 0(s) + 2 HCl(g) = 2 AgCl(s) + HsOG) AH« = -77,610 cal 
2 Ag(s) 4- \ 0*(g) = Ag 2 0(s) AH" = -7310 cal 

| H 2 (g) + \ Cl 2 (g) = HCl(g) AH« = -22,060 cal 

H»(g) + \ 0,(g) = H 2 0(1) AH« = -68,320 cal 

8. Para la reaccion 

2 XaHCO^s) = Na 2 CO a (s) + C0 2 (g) + H 2 0(g) A^ 5 «c = 30 ' 920 caJ 
Hallar el calor de formacion tipo a 25° C del NaHO s (s) en calorias por mol. 

9. De los datos de la tabla 4-1 calcular los caiores de las reacciones siguientes 
a 25°C: 

(a) Fe 2 0 3 (s) + CO(g) = C0 2 (g) + 2 FeO(s) 

(b) 2NO,(K) -2X0(g)+0,(g) 

(c) 3 C 2 H 2 (g) = C«H,(1) 

10. A partir del calor de combustion del n-butano dado en la tabla 4-2 calcular 
el calor de formacion tipo de este compuesto por mol a 25°C. 

Respuesta: - 29,820 cal/mol. 

11. A partir de los datos de la tabla 4-1 calcular el calor de combustion del 
C 2 H.OH(g) a 25°C. 

12. A partir de los datos senalados en la tabla 4-3 determinar a 25° C: 

(a) La cantidad de calor que se liberara cuando dos moles de acida sulfurico (1) 
se disuelven en 30 moles de H 2 0(1) 

(b) Los caiores diferendales de solucion del acido y agua para la solucion dada. 

Respuesta: (a) — 33,980 calorias. 

13. (a) ;Cuånto calor se desprenderå o absorberå cn la solucion de dos moler 
de åcido sulfurico (1) en un gran volumen de agua a 25°C? (b) ;CuåI sera la 
difercncia de los caiores de solucion del acido y agua bajo estas condiciones? 

14. Una solucion que contiene inicialmente 73.13% en peso de acido sulfurico, 
se diluye hasta que el porcentaje de aquél en 35.25% en peso. (a) ;Cuål sera el 
calnr integral de dilucion cuando 100 g de la solucion inicial se diluyen a 25-C. 
(b) ,:Cuål sera el calor diferendal de dilucion del åcido y^agua bajo aquellas con- 
diciones? Respuesta: (a) — 4680 calorias. 

15. Supon^amos que la solucion inicial dcscrita en el problema 14 se diluye 
en un gran volumen de agua. ,;Cuål sera el valor de los c? lores integrales y diferen- 
dales de dilucion en el proceso? 
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1©, Por medio de la ecuacion (28) de este capitulo, calcular los caiores inte- 
grales de dilucion para el proceso descnto en los problemas 14 y 15. ;C6mo podemos 
comparar estos resultados con los obtenidos previamente? 

)7. Na 2 G0 3 (s1 se disuelve en un gran exceso de agua con desprendimiento de 
5500 calorfas por mol a 25°C. Calcular el calor de formation por mol de Na,C0 3 
en una solution diluida. 

Respuesta; - 275,800 cal/moL 

18. A partir de las siguientes reacciones y de los datos térmicos a 25°C si- 
guientes. 

2 Fe{s) + l O s (g) = Fe s O a (s) ålP = - 196,500 cal 

2 FeO(s) + \ 0,(g) = Fe 2 0»(s) AH ° = - 67.900 cal 

Fe(s) + 2 H + (a = 1) = Fe- ( fl - 1) + H,(g) ^ = cal 
-jH ! (g) = H + («=l) AH» = 0cal 

H,(g) + \ 0*(g) = H 2 0(1) Atf° = -68,320cal 

calcular Af/ 0 de la reaction. 

FeO(s) + 2H+ (a= 1) = H 2 0(l) + Fe++ ( a = 1) 

19. Los compuestos siguientes originalmente en soluciones acuosas diluidas se 
mezclan juntas en la formå que se senala: 

(a) CHaCOOXa + HC1 > 

(b) KC1 + MgSO t ► 

(c) NH,CL + Ba(0H) 2 > 

(d) CaCl 2 + K,C0 3 * 

t En qué casos debe esperarse un efecto térmico apreciable? Explicar la respuesta. 

20. A partir de los datos de las tablas 4-1 y 4-4, calcular los caiores de las reac- 
ciones siguientes a 25°C; 

(a) Ga++ + CO-- = CaCO^s) 

(fa) CO~- + 2H+ = H O(l) + C0 2 (g) 

21. 150.00 cc de HCi 0.4 A r se neutralizan con un exceso de NH 4 OH en una 
vasija de Dewar con un aumento de temperatura de 2.36-C. Si la capacidad d o - 
rifica del frasca de Dewar y su contenido después de la reaction es de 315 cal/grado, 
calcular el calor de neutralizacion en calorfas por mol. 

22. A 18°C el calor de solution del CuS0 4 anhidro en un volumen grande de 
agua es — 15,800 Cai/mol, mientras que el del CuSO t • 5H_,0 es 2750 cal/mol. 
Hallar a 18°C el calor de la reaction 

CuS0 4 (s) + 5H.O(l) = CuS0 4 ;3H,0(s) 

Respuesta: AH = - 18 550 cal. 

23. Los caiores integrales de solution a 18°C de diversas modificauones solidas 
de cloruro de calcio en las cantidades indicadas dc agua estan dadas por 

CaCl 2 (s) + 400 H,0(1) = CaCh(400 H.O) AH, = - 17,990 tal 
CaCh ■ 2 H,0(s) + 398 H,0(1) = CaGl 2 (400 H s O) = ^ J °> M0 

CnCh ■ 4 H 2 0(s> + 390 H 2 0(1) = GaCl 2 (400 H 2 0) A/f, =■ -1830 ( a i 
CaCl 2 .GH 2 0(s) + 394 11.0(1) = GaGl 2 (400 H,()) = + «.Vi0tal 
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A partir de estas datos hallar los caiores de hidratacion de lar siguientes reaaiønes: 

(a) CaCL(s) + 2H,0(1) = CaCl, ■ 211 O(s) 

(b) CaCl, ?H.O(s) + 2H 2 0(1) ~ CaCl, • 4H j O(s) 

(c) CaClj • 4 H_"o(s) + 2H 3 0(1) = CaCL- 6 h"o(s) 

(d) CaCl, (s) + 6H,0(1) = CaCl, 6H,6(s) 

24. Utilizando las entalpias de enlace, cstimar a 25°G el calor de reaccion de 

H,(g) + io 2 (g) - H = 0(g) 

Comparar este resultado con el obsenado experimentalmente 

Respuesta: Af/ cal = — 59 kcal. 

25. Utilizando las entalpias de enlace, hallar el calar de la reaccion 

2C(s) +3H J (g) + lo,(g) - C,H 0 OH(g) 

a 25-C. iComo se compara este resultado con el valor observado? 

26. Los cålculos de las entalpias de enlace no son aplicables a moléculas como 
CO(g) y CO„(g)^ en el supuesto de que la estructura del primero sea C = 0 y 
del segundo d = C = 0. Hallar el porcentaje de error que resultana si desearamos 
calcular AH de la reaccion 

CO (g) +-Jo,(g) = CO,(g) 

en el supuesto de que las estructuras de C O y CO^ fuesen las establecidas an- 
teriormente. 

27. Calcular a partir de las entalpias de enlace los caiores de combustion del 
metano a C0 2 (g) y H,0(1) en el supuesto de que la estructura de la molécula 
del CO, es 0 = C = 0. Comparar este resultado con el valor observado. 

28. Utili7ando las constantes de la capacidad calorifica de la tabla 4-6 hallar 
la cantidad de calor requerido para elevar la temperatura dc 200 g de CO Ag) desde 
300 a 500°K (a) a presion constante y (b) a volumen constantc. Suponer que 
C" ~ C v = R cal mol^ 1 grado-'. Respuesta- (a) 8880 cal; (b) 7080 cal. 

29. Un mol de X>(g) y tres de H 0 (g) a 25°C se calientan a 450"C y se some- 
ten a una presion que resulta en la conversion de 0.1 moles de N 2 en .\H,(g). Los 
gases se enfrian de nuevo råpidamente, a 25°C. HalUr pardcndo de los datos 
proporcionados en este capitulo, cuanto calor se cede o absorbe en el proceso. 

30. Una mezcla de gas contiene 40% de C0 2 , 30% de CO, y 30% de N, par 
volumen. Hallar el calor necesario para elevar la temperatura de 1000 g de la mer- 
c la desde 300 a 500°K a presion constante. 

31. Hallar el calor de vaporizacion del agua a 120" y 1 atrn de presion. La 
capacidad calorifica de H.O(l) puede tomarse como 1 0 cal/g-grado, C p para 
e l vapor como 0 4d cal/g-grado, y el calor de vaporizacion a 100°C como 340 cal/g. 

Respuesta. 529 cal/g. 

32. Se condensa a agua liquida un mol de vapor en su punto de ebullicion bajo 
u "a pvesion constante de 1 atm bajo iguales condiciones c Cuålcs son los \alores de 

9i u, y AE en este proceso? 

33. En la reacci™ ZnO(s) + CO(g) = Zn(g) + CO (g); AH a - 47,390 - 
069 T - 3 29 x 10-J r- + 1.23 x 10-«- 1 ' 

(a) deducir la expresion de AE" como una funcion dc 7 

(b) Hallar los valorcs de All" V AA" a r >0l> K 
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34. Hallar iff° como una funcion de T para la reaccion 
C0 2 (g) + C(s, grafito) = 2CO(gJ 
siendo el valor de A//°„ 93 , K = 41.400 calorias. 

Respuesta: åH° = 40,810 + 5,361 T - 1.697 X 10" 3 T 2 + 31.93 X 10" 7 T3 

1.169 X 10 5 

- 0.565 x io-»r* 



35. Hallar las expresiones de A// w como una funcion dc la temperatura para la 
reaccion 

N 2 (g) + 0 2 (s) = 2NO(g) 
sabiendo que A//° 29SDJC = 43,000 cal 

36. La expresion de A/f° para la formation del CO, como funcion de la tem- 
peratura es 

1.091 X 10 5 

AH 0 = - 93,480 - 0.603 T - 0.675 x 10-* T 2 

T 

Hallar AC 0 en esta reaccion como funcion de T. 
V 

37. Para la reaccion CaO(s) + CO, (g) = CaC0 3 (s) 

' , 4.1 X 10 3 

A#o = - 42,500 - 0.66T + 2. 155 X 10" 3 !" 2 + — — 

T 

Hallar 1E , 1C„, y AC" como funciones de T. 

38. Supongamos que la reaccion 2 A(g) — A_,(g) procede muy råpidamente y de 
manera total a 300°K con una liberacion de 50.000 cal par mol de A, formado. 
Bajo estas condiciones se considera que el proceso es esencialmente adiabåtico. Si 
Cj, en el sistema es constante e igual a 8.00 cal mol -1 grado-' y A 3 es estable con 
la temperatura. ^Cviål es la maxima temperatura alcanzable como resultado de la 
formacion de 0.500 moler de A., ? 
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LA SEGUNDA Y TERCERA 
LEY DE LA TERMODINAMICA 



Aunque la primera ley de la termodinåmica establece la relacion entre 
el calor absorbido y el trabajo realizado por un sistema, no senala ninguna 
restriccion en la fuente de este calor o en la direccion de su flujo. Segun 
la primera ley, nada impide que sin ayuda externa, extraigamos calor del 
hielo para calentar el agua, siendo la temperatura del primero menor que 
la de esta ultima. Pero la experiencia nos ensena que tal transferencia 
del calor de una temperatura mås baja a otra mayor no se efectua espon- 
tåneamente, en su lugar se encuentra siempre que el calor fluye en sentido 
contrario, es decir, el flujo de calor es unidirecclonal desde la temperatura 
nids elevada a otro menor, lo que no impide la posibilidad de enfriar un 
cuerpo por debajo de la temperatura de sus contornos, pero para ello es pre- 
ciso realizar cierto trabajo. 

Un cambio unidireccional semejante, se observa en todos los fenomenos 
naturales. Asi la electricidad tiende a fluir unicamente desde un punto de 
Potencial eléctrico mås elevado a otro mas bajo, el agua se mucve de un 
nivel mås alto a otro menor, la difusion tiene lugar entre puntos de concen- 
tracion distinta, y todas las reacciones quimicas se llevan a cabo en la 
direccion que les conduce a establecer un equilibrio. En efecto, las obscr- 
vaciones anteriores se resumen diciendo que todos los procesos de la natwa- 
^ eza tienden a camblar espontåneamente en una direccion que conduzca al 
equilibrio. 

Pero aun existe otra insuficiencia en la primera ]cy termodinåmica, 
PUes aunque esta exige una ccnservacion de energfa en cualquicr transfor- 
"lacion, no aclara la farilidad de intcrconversion de dichas energfas. Tam- 
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bién es un hecho, que mientras que diferentes formas de energia pueden 
convertirse facil y totalmente en calor, el proceso contrario tiene lugar bajo 
condiciones muy restringidas. Asi, a temperatura constante, el calor se trans- 
forma en trabajo solo a expensas de algun cambio permanente en el sistema 
comprendido. Por ejemplo, el calor se transfonna en trabajo por expansion 
isotérmica reversible de un gas en cilindro. Para conservar este trabajo el 
gas debe permanecer expandido. Si intentamos devolver el gas a su condi- 
cion original; encontramos que el trabajo obtenido cn la expansion debe 
utilizarse en la comprcsioiij y en consecuencia gastamos la cantidad de ca- 
lor original. De nuevo, para lograr un trabajo por medio del calor, como 
en una måquina térmica, es esencial que exista una cafda de temperatura y 
que el calor fluya desde una temperatura elevada a otra menor. Pero aun 
bajo tales condiciones no todo el calor se convierte en trabajo, sino solo una 
fraccion del mismo, determinado en condiciones ideales por las tempera- 
turas de operacion. Aun mås, aunque el calor de la måquina permanezca 
inalterado en tal operacion, el que permanecio sin conversion es degradado 
porque ha descendido de temperatura. De estos hechos puede verse que el 
calor no se transforma en trabajo sin producir cambios permanentes bien 
sea en los sistemas comprendidos o en sus proximidades. 



ENTROPIA 

El pårrafo anterior con letra cursiva no es sino la expresion de la segun- 
da ley termodinåmica, que se establecio gracias a los esfuerzos de Clausius 
y Lord Kelvin. Para llegar a un enunciado general de la ley y expresarla 
en formå matemåtica, definamos una nueva cantidad matemåtica S, deno- 
minada cntrapta del sistema. Como veremos después, la entropia de un sis- 
tema depende solo de sus estados inicial y final, y como en el caso de E 
y N, escribimos que el cambio entropico AS, es 

AS = S, - S, (1) 

doncie S, y S, son las entropfas de los estados final e inicial. Mås aun, 
especificamos que el cambio de S, dS, estå dado por 

^S = ^L (2) 



donde dq r es una cantidad infinitesimal del calor absorbido en un proceso 
que tiene lugar bajo condiciones rt vembles a una temperatura T. En el 
caso de un cambio finito reversible a T — constante, dS se hace igua! a &S t 
dq r es entonces q r , > la ecuacion (2) toma la formå 

AS = (3) 

r 
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Por ese motivo, para cualquier proceso isotérmico reversible en el cual 
se absorbe una cantidad de calor q, a la temperatura T, el cambio entropico 
jnvolucrado es simplemente el calor absorbido dividido por la temperatura 
absoluta. Cuando q, es positiva, es d^ir hay absorcioii dc calor AS es posi- 
tiva también. indicando un incremento cn la entropia del sistema. Por otra 
parte cuando hay desprendimiento de calor q, es negativa y lo es AS, y el 
sistema experimenta un decrecimiento entropico. 

Las entropfas y cambios entropicos se expresan en calorias por grado 
para una cantidad de sustancia dada. La cantidad caloria por grado se 
denomina unidad entropica (ue). 

CAMBIO ENTROPICO EN LOS SISTEMAS AISLADOS 

Consideremos un cilindro, que contiene una sustancia cualquiera, pro- 
visto de un piston sin friccion ni peso. Supongamos que el cilindro va en- 
cerrado en un recipiente grande de calor totalmente aislado de los alrede- 
dores de manera que no hay ninguna posibilidad de que el calor entre o 
salga del recipiente. A este agrupamiento se le denomina sistema aislado. 
Supongamos ahora que la temperatura en el sistema aislado es constante e 
igual a T y que la sustancia en el cilindro realiza una expansion isotérmica 
y reversible desde el volumen Vi al V 2 . Durante este proceso la sustancia 
absorbera cierta cantidad de calor q r , de manera que el cambio entropico 
que experimenta dicha sustancia, que representamos por AS, valdrå de 
acuerdo con la ecuacion (3). 

AS S = ^ (4a) 
T 

Al mismo tiempo el recipiente pierde una cantidad de calor q„ y de aquf 
que el cambio de entropia del recipiente, AS„ es 

AS, = ^ (4b) 
T 

donde el signo barra sobre <j T , indica una pérdida de calor. El cambio total 
de entropia de la sustancia y recipiente, ASi, es entonces 

AS, ^ AS, + AS, 

= £r + ir 
T T 

= 0 (*ci 

Si comprimimos la sustancia ahora de mantra isotérmica y reversible 
desde V 2 de nuevo a Vi, el calor dosprendido por la sustancia sera q, y 
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también sera el calor ganado por el recipiente. Los cambios de entropia 
involucrados son 

as; = * (5a) 
AS; = % (5b) 

y el cambio total de entropia para la sustancia y recipiente, AS«, es 

AS* = AS', + AS' r 
= S? o- 2r 

= 0 (5c) 

y el cambio total de entropj'a para el ciclo completo, AS, es la suma de 
AS, y AS 2 , 

AS = AS, + AS 4 

= 0 (6) 

Las consideraciones anteriores conducen a dos conclusiones muy impor- 
tantes, la primera es, aunque las partes de un sistema aislado experimenten 
un cambio en entropia la variacion total de ésta para el sistema entero ais- 
lado cuando tiene lugar un cambio isotérmico reversible es cero. Segundo, 
el cambio total de entropia para un ciclo isotérmico reversible es cero, y de 
aqui que al final, el sistema posee la misma entropia que inicialmente. Por 
tanto la entropia se comporta entonces como una propiedad de estado 
del sistema y este hecho justifica la ecuacion (1). Estas conclusiones son 
vålidas para todos los tipos de procesos y ciclos realizados bajo condiciones 
isoténnicas y reversibles en los sistemas aislados. 

Consideremos de nuevo la expansion isoténnica de la sustancia desde 
el volumen Vi a V 2 , pero supongamos que el cambio es ahora irreversible. 
Como la expansion es irrevrrsible, el calor absorbido por la sustancia sera 
q, donde q < q r . Sin embargo, la variacion de entropia debe ser la misma 
que fue en la expansion reversible, porque estå determinada por el calor 
reversible y no por el absorbido realmentc. El valor actual de q en un 
proceso irreversible depende de la manera de llevar a cabo dicho proceso 
y puede variar desde y = 0 a q = g, cuando se obtiene la reversibilidad 
cnmpleta. Por esa razon, para un proceso irreversible AS no puede ser igual 
a q/T, puesto que si AS' fuese igual a dicho valor en todos los casos obten- 
dria una serie de diferentes valores de AS entre dos estados dados del 
sistema y como esto es imposible para una propiedad caracteristica de los 
estados del sistema unicamente, debe llegarse a la conclusion de que aun en 
un proceso irrc\ersiblc AS debe estar dado por q T /T. Con estos argumen- 
tos la variacion de entropia para la expansion isotérmica irreversible de la 
sustancia desde V % a V 2 estå dada par la ecuacion (4a)- Sin embargo, 
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la pérdida de calor q por el recipiente puede considerarse que tiene lugar 
reversiblemente y también el cambio de entropia del recipiente es AS, — 
q~jT. El cambio total de entropia del sistema aislado es entonces 

AS, = q - + i (7a) 

T T 



Perøj q, > <l y Ir/T > q/T> en consecuencia 

^ = * + L > o (7b) 

T T 

y por lo tanto un proceso irreversible que tiene lugar isotérmicarnente en 
un sistema aislado conduce a un incremento de la entropia total del sistema. 

Si recomprimimos la sustancia desde su estado original isotérmica y 
reversiblemente a una temperatura T, entonces el cambio de entropia del 
proceso sera dado de nuevo por la ecuacion (5c), esto es AS, = 0. Como 
resultado el cambio total de entropia para un ciclo irreversible sera la 
suma de A5 2 = 0 y la ecuacion (7b) es decir, 

AS = - + - > 0 (8) 
T T 

Por esa razon mientras que para un ciclo isotérmico y reversible com- 
pleto realizado en un sistema aislado AS = 0, en uno irreversible AS > 0. 
Esta conclusion es vålida de nuevo para todos los tipos de proceso irre- 
versible. 

El incremento de entropia que tiene liigar en un ciclo irreversible es el 
resultado de la conversion de trabajo en calor. Al finalizar el ciclo: la. sus- 
tancia que realiza el trabajo al regresar a su estado inicial, no experimenta 
cambio de ninguna naturaleza. El deposito s5n embargo, ha perdido una 
cantidad de calor q y ganado otra q r con un balance neto de ganancia 
<7r + q, y de aqut que su aumento de entropia es q r jT -f- q/T, cantidad 
ma\or que cero. Al mismo tiempo el trabajo sobre la sustancia fue w m , mien- 
tras que el realizado por la sustancia fue w. La diferencia w m — w es con- 
vertida en calor ganado por el deposito y origino el aumento dc entropia. 

Cualquier proceso no isotérmico puede considerarse compuesto de una 
serie sucesiva de etapas, cada una de ellas infinitcsimalmente distinta de la 
antorior, y si tienen lugar reversiblemente el cambio de entropia para cada 
etapa estarå dada por el calor absorbido en la etapa dq r , dividida por T, 
temperatura a la cual hay absorcion de calor. El cambio total de entropia 
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para un proceso que tiene lugar entre las temperatuias 7\ y T->, sera enton- 
ces la suma de los pequenos cambios entropicos, o 




De cuanto se dijo antes resulta evidente que la ecuacion (9) se aplica tam- 
bién a los procesos irreversibles no isotérmicos con tal de que los valores 
de q no sean los caiores observados realmente, sino los evaluados para el 
proceso reversible correspondicnte entre los dos rftismos estados. 

Cuando se aplica la ecuacion (9) de manera anåloga a la de antes, a 
los cambios que suceden en un sistema aislado y en condiciones no isotér- 
micas, se encuentra que: 

1 . En cualquier proceso o ciclo reversible AS = 0 

2. En cualquier otro proceso o ciclo irreversible AS > 0 

Estas conclusiones son idénticas a las obtenidas para un proceso isotér- 
mico. Por ese motivo, ha\«o no incremento de entrop'ia segun que el proceso 
sea irreversible o reversible. 

La validez de este postulado se comprueba por el ciclo de Carnot, en 
el cual tenemos: 

<?2 - qi _ T 2 - Ti 

y también 

2l _ il 

TI T 2 

Pero qi/T ± — AS, y q 2 /T 2 = Ai 1 .. De aquf 

AS, = AS, 
y para un ciclo completo AS — 0 

LA SEGUNDA LEY DE LA TERMODINÅMICA 

Si en lugar de cambios finitos consideramos otros infinitesimales, en- 
tonces el resultado de la seccion anterior se resume mediante la conclusion 
de que para un proceso cualquiera que tiene lugar en un sistema aislado la 
variacion de entropia estå dada por 

dS,>0 (10) 

La igualdad se aplica en los procesos reversibles, y la desigualdad en los 
irreversibles. Los primeros, que compimdcn un balance entre las fuer/as 
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jmpulsoraSj deben, por necesidad, efectuarse muy lentamente. En efecto, 
para llevar a cabo cualquier cambio de formå totalmente reversible exige un 
tiempo infinito y por tanto aquel que se realiza en uno finito sera irreversible 
e irå acompanado de un aumento de entropia total de los cuerpos com- 
prendidos. Esta ultima conclusion nos permite establecer la segunda ley ter- 
modinåmica en su formå mås general diciendo, que todo proceso natural 
s e verifica con un incremento entropico y que la direccion del cambio es 
aquella que conduce a tal aumento. Las diversas formas de la segunda ley 
dadas antes en el capftulo son casos particulares de esta ley. 

Supongamos al universo entero como un sistema aislado, como imagino 
Clausius, y apliquemos a 61^ la segunda ley. Como todos los procesos en la 
naturaleza son irreversibles, la entropia del universo debe ser una propiedad 
unidireccional que incremente continuamente y tiende a un måximo. Por 
otra parte la primera ley de la termodinåmica establece que la energia del 
universo permanezca constante. Estos hechos condujeron a que Clausius 
enunciara estas dos primeras leyes de la termodinåmica bajo la conclusion 
de que "la energia del universo es constante y su entropia tiende a un 
måximo". 

J. W. Gibbs, una de las mentes cientfficas mås grandes de América, se 
refiere a la entropia como una medida del "desorden" de un sistema. Este 
término resulta descriptivo e iluminador a la vez. Lo que significa es que la 
energia en formå util, como la eléctrica, mecånica, o qumrica estå organi- 
zada y dirigida, y puede usarse en realizar un trabajo. Por otro lado. ,el 
calor es aquella formå de energia debida al libre movimientode los åtomos 
o moléculas en un cuerpo y es de caråcter caotico. Por ese motivo, cuando 
la energia organizada utilizable en la realizacion de un trabajo se con- 
vierte en calor, incrementa el caos o "desorden" de un sistema, y por tanto la 
entropia, que es una medida de esa "confusion", debe aumentar. Esta idea 
ha servido de base para poder establecer una conexion entre la entropia y 
probabilidad que incumbe a un campo de la ciencia conocida como mecå- 
nica estadfstica.' 

De la discusion anterior podemos resumir la esencia de la segunda ley 
termodinåmica diciendo qur nuestra provision de energia disponible en el 
universo dccrcce continuamente y se \a conviertiendo en energia desorde- 
nada que llamamos calor. 

VARIACION ENTROPICA DE LOS 

SISTEMAS UNICAMENTE 

E] proceso que tiene lugar en un sistema aislado nos da un panorama 
de la condiicta de la entropia cuando se estudian los sistemas y sus contor- 
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nos. Bajo tales condiciones podemos seguir de cerca todos los cambios de 
entropia que tienen lugar y llegamos a la conclusion de que aquélla puede 
permanecer constante o aumentar. Sin embargo, con mås frecuencia esta- 
mos interesados solo en los sistemas en si y no en sus alrededores. Entonces j 
es posible que la entropia permanezca constante, aumente o disminuya en ;] 
diversas situaciones, y por lo tanto AS puede ser cero, positiva o negativa. | 

El cambio diferencial entropico experimentado por un sistema en si 
durante un proceso, se deduce de la ecuacion (10). En esta ecuacion dSi jj 
es una suma de las variaciones entropicas del sistema unicamente dS, y del jj 
deposito, dS r ; esto es: jj 

dS % ~ dS + dS r > 0 (11) 'i 

A su vez, dS r es la cantidad de calor cedida (o ganada) por el deposito di- 
vidida por T, y este calor es igual y de signo contrario al ganado (o cedido) 
por el sistema, dq. Asf que podemos escribir dS r = — dq/T, y 

dq — 
T 

TdS - dq > 0 (12) 

Sin embargo, la primera ley nos dice qup dq — dE + dw. De nuevo dw 
consta en general de trabajo P-V es decir pdV y también de otras formas 
de trabajo las que designamos por dw'. Entonces 

dq = dE + pdV + dw' (13) 

y por sustitucion de la ecuacion (13) en (12) obtenemos 

TdS ~dE - pdV - dw'>0 ( 14) 

En la ecuacion (14) el signo de desigualdad se aplica a los procesos 
irreversibles. Aun mås, cuando unicamente existe trabajo P-V involucrado 
dw' — 0, y asi obtenemos 

TdS - dE - pdV>0 (15) 

Pero para un proceso reversible cualquiera p — P, dw r = dw' m y la igual- 
dad se mantiene. Ahora obtenemos: 

TdS - dE - PdV - dw' m - 0 (16) 

y cuando dw' — 0 

TdS - dE - PdV = 0 (17) 

La manera cn que se utilizan estas ecuaciones en lo;, cålculos de AS se 
ilustra mejor con los dos ejemplos siguientes: 
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Ejemplo 1: Calcular la variacion de entropia. comprendida en la ex- 
pansion isoténnica reversible de 5 moles de gas ideal a partir de un volumen 
de 10 litros a otro de 100 a*3Q0°K. Aquf se aplica la ecuacion (17) con la 
condicion dE — 0, puesto que el proceso es isotérmico. Entonces tenemos 

T 

nRdV 



efectuando la sustitucion P = nRT jV. En consecuencia por integracidn 
obtenemos 

AS = S, - S, 

= nR In — 
Vi 

100 

= 5(1.987) (2.303) log — 
= 22.88 cal grado-' o ue 

Deberå observarse que la expresion para AS es la de un trabajo måximo 
dividido por T, es decir, w m /T, y esto es lo mismo que q r /T. 

Si deseamos tratar el sistema y sus contornos como uno aislado, enton- 
ces el cambio entropico de los alrededores es — q T /T, 6 —22.88 unidades 
entropicas. La variacion total de entropia para la combinacion se convierte 
entonces en: (22.88 — 22.88) = 0 de acuerdo con la ecuacion (10). 

Ejemplo 2. Hallar la variacion entropica comprendida en la expansion 
isotérmica de 5 moles de gas ideal contra una presion constante de 1 atm 
desde un volumen de 10 litros a otro de 100 a 300°K. La expansion re- 
sulta asi irreversible pero isoténnica de nuevo. Por esa razon, con dE = 0, 
la ecuacion predice que dS > pdV/T, o 

HVt-VJ 1(100 - 10)24.22 

AS > > ue i 

T 300 

y AS > 7.27 ue 

Para este proceso w ~ q; pero, puesto que w # w m , q # q r . Para hallar q r 
debemos imaginar el mismo cambio realizado reversiblemente, y éste es el 
<}ue tiene lugar en el problema precedente. En consecuencia, tenemos aquf 
también AS = 22.88 ue, un valor mayor que el dado por pdV/T. 

Si c-onsideramos dc tmeio el sistema y sus contprnos resulta para el 

,jlllm0 . i fr 

g_ = p(V 2 - Vi) 

T T 
= - 7.27 ue 
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Por ese motivo, el cambio total de entropia del sistema aislado cs 
(22.88 — 7.27) = 15.61 ue. De acuerdo con la ecuacion (10) este cambio 
entropico es mayor que cero. 

DEPENDENCIA DE LA ENTROPIA DE LAS 
VARIABLES DE UN SISTEMA 

Como la entropia es una funcion de estado del sistema, su valor para 
una sustancia pura dependerå decualquiera de dos de las tres variables 
T, V y P. Comunmente, se selecciona a T como una de las variables inde- 
pendientes y de aquf que la combinacion de variables a considerar resulta 
bien T y V o T y P. 

Variables T y V. Si la eutropfa de una sustancia es funcion de T y V, 
entonces, 

<H!f)/ r +(f£),<" m> 

De nuevo, la primera ley establece para las condiciones reversibles 

dE = dq, - dw, (19) 

Pero, dq, = TdS, y dw, = PdV. Por lo tanto, 

dE = TdS - PdV (20) 

Sin embargo, E es también una funcion de T y V, de ahi que, 

Por eliminacion de dE entre las ecuaciones (20) y (21) resulta para dS 
y por comparacion de las ecuaciones (18) y (22) vemos que, 

_ Qv 

T 



(23b) 



La ecuacion (24) se simplifica asi : Reordenåndola tenemos 



Dependencia de la entropia de las variables de un tistema 181 

que por diferenciacion respecto a T y a V constante 

dTdV \dTdV) ^ \aV/ T \dTjy K 0) 

Pe igual formå reagrupando a la ecuacion (23a) obtenemos 



que por diferenciacion respecto a V a T conitante nos da 

d*E 



dVdT 



\dVdTj 



(28) 



Como no importa el orden de diferenciacion, podemos igualar las ecua- 
ciones (26) y (28) para obtener 



(dv) r (ar)v 



(29) 



Con las ecuaciones (23b) y (29) para las derivadas parciales, la ecuacion 
(18) se transforma finalmente en 



, dS = T dT + (§\ dV 



(30) 



Variables T y P. Con las variables indeprndientes T y P, dS estå dada 
por 

*" + " . (31) 

Como H = £ + PF, la diferenciacion total nos da 

dH = dE + PdV + 
o </£ + PdV = o 1 // - ra? (32) 

La sustitucion de la ecuacion (32) en (20) nos da entonces 

TdS = dH - VdP (33) 

Pero, H es también una funcion de T y P, de manera que 

Por elimination de dH entre las ecuaciones (33) y (34) obtendremos 
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y al establecer una comparacion entre las ecuaciones (31) y (35) resulta: 

$),-Ki), 

= , (36b) 

De nuevo es posible simplificar la ecuacion (37). Un reagrupamiento 
de la ecuacion nos da 

y la diferenciacion de (38) respecto a T, a P constante nos da 

dTdP \dTdP ) + \dP ) T + \dT )p 

Una ordenacion y diferenciacion posterior de la ecuacion (36a) respecto 
a P> a T constante nos da 

dPdT \dPdTj K ' 

y, por esa razon, la combinacion de las ecuaciones (39) y (40) nos da 

Si ahora colocamos las ecuaciones (36b) y (41) en la (31), obtenemos 
finalmente 

«-%*T-$) p éP (42) 

Las ecuaciones (30) y (42) son totalmente generales y se aplican lo 
mismo a solidos puros, que a lfquidos o gases. Pero, antes de discutir 
el uso de estas ecuaciones, haremos una disgresion para mostrar la validez 
de las ecuaciones (38) y (41) del Capitulo 3, que se supusieron vålidas 
sujetas a demostracion posterior. Si sustituimos la ecuacion (29) en (25), 
resulta 

y, anålogamente, la sustitucion de (41) en (38) nos da 

Las ecuaciones (43) y (44) son idénticas a las (38) y (41) del capitulo 3. 
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CAMBIOS DE ENTROPIA EN LOS GASES IDEALES 

En la ecuacion (30) C v se refiere a la capacidad calorifica de cualquier 
cantidad de sustancia que se considere. Si tratamos con n moles de gas, 
es mås conveniente escribir para ellos nC v , donde C v es ahora la capacidad 
calorifica por mol. De nuevo, para los gases ideales, PV — nRT, y la dife- 
renciacion de ésta nos da 

(S), - f » 

De aquf que para gases ideales la ecuacion (30) nos da 

T - V 

y por integracion entre los lfmites senalados nos da para AS 

<nRdV 



Ti 1 V i 

Cuando C v es constante en un intervalo amplio de temperaturas la ecua- 
cion (47) se reduce a 

T V, 
AS = nC v In— + nR ln— (48) 
T, V 1 

Pero si C t no fuera constante habna de reemplazarse como funcion de T. 
entre los limites Ti y T 2 . 

El primer término de la derecha en las ecuaciones (47) o (48) nos da 
el cambio entropico de n moles de un gas ideal por variacion de tempera- 
tura a volumen constante. A su \ez, el segundo término nos da el cambio de 
AS por cambio de volumen a temperatura constante. 

Cuando T es constante desaparece el primer término y solo se aplica 
el segundo. De nue\o, a V constante el segundo término es cero, y solo se 
usa el primero para obtener AS. 

En cl caso de T y P como variables independientes, podemos sustituir 
nC p por C p en la ecuacion (42) donde C v es ahora la capacidad calorifica 
por mol de gas. De nuevo por diferenciacion de PV = nRT resulta 



(dV\ nU 

\dTj P ~ p 



(49) 
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Al reemplazar ésta en la ecuacion (42), dS para n moles de un gas ideal se 
transforma en 

dS = ^L d T-—dP (50) 
T P 

•i 

de aqui que por integracion entre los lfmites senalados 

n RdP 



p 



= P^-nfiln^ (51) 

Si C p es o se considera constante, entonces la ecuacion (51) da 

AS = nC p In— - nR (52) 

Ti Pi 

Estas relaciones se manipulan igual que las dadas para las variables 
7' y V. El primer término en la ecuacion (51) o (52) da el cambio en- 
tropico que experimentan n moles de'gai ideal por variacion de temperatura 
a presion constante, mientras que el segundo da AS resultante por cambio 
de presion a temperatura constante. 

Las ecuaciones (30) y (42) se utilizan para calcular las variaciones 
de entropfa de gases no ideales con tal de que las ecuaciones de estado o 
datos se hallen disponibles para proporcionar las expresiones necesarias de 
(?P/?Tl,> romo funnon del volumen o {?V/dT)y corno funcion de la pre- 
sion. Con los \aIores disponibles de estas derivadas, las ecuaciones (30) y 
(42) se usan anålogamente como en los gases ideales. 



ENTROPIA DE MEZCLA PARA GASES IDEALES 

La mezcla de gases va acompaiiada generalmente por un cambio de 
cntropia. Esta entropia de mezcla, AS„ se calcula fåcilmente para los gases 
ideales asf: Supong;amos que se mezclan n, moles de t;as a una presion mie lal 
P" y n 2 de un segundo gas a presion P*, y que las presiones parciales de los 
dos gases en la mezcla son P ± y P im A temperatura constante, el cambio de 
ontiopia que acompana una variacion de presion estå dado por el segundo 
término de la ecuacion (52). Utilizando esta expresion, obtenemos para 
el cambio entiopico que experimenta el primer gas como resiiltado de la 
me/cla 

p 

= ln (53a) 
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Anålogamente, para el sekundo cjas 

i 2 



y de aquf que la entropia total de mezcla es 
AS m = ASt + SSi 



= mR ln + n,H ln Q (S*) 

Pero, segiin la ley de Dalton de las presiones parciales, P ± — N]Pt y Rz — 
N z P t donde A\ y N* son las fracciones molares de los dos gases y P t es la 
presion total de la mezcla. Introduciendo estas identidades en la ecuacion 
(54) resulta 

AS m = ni R ln j^L + n 2 R ln Æ (55) 

En el caso especial de que P° = p° = p la ecuacion (55) se reduce a 

AS m = - (n,R ln N x + n s R ln N,) (56) 

La ecuacion (56) ensena que AS m es independiente de la temperatura. 
Ademås, como N, y N* son menores que la unidad, entonces para las con- 
diciones especificas AS m es positiva, y de aquf que el proceso de mezcla va 
acompanada de un aumento de entropia. 

CAMBIO DE ENTROPIA EN LAS 

TRANSFORMACIONES FISICAS 

Se producen no solo por variacion de temperatura, presion o volumen 
de un sistema, sino por transformariones fisicas tales como fusion, vapo- 
rizacion o transformation de una formå cristalma a otra. En tales procesos 
la variacion de entropia es 

AS = S, - Si (57) 

donde S* y £j es la entropia dc las formas final e initial 

Las transformation es cnumeiadas tienen lugar re\ersiblemente a T y 
f constantes y \an acompanadas con una evolucmn o absorcion de calor de 
calorias para una cantidad dc sustancia dada. Por eso en tal proceso 
resulta 

Qr All 

AS « l r - = _ (58) 

T T 

c s decir, el cambio de entropia estå dado por el de calor necesario para 
e fcctuar la transition dividida por la temperatura a que se realiza aquclla. 
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La ecuacion (58) es vålida unicamente cuando se obtienen condiciones re- 
versible-durante la transformacion, es decir, cuando existe equilibrio entre 
las dos formas. 

Como una ilustracion del uso de la ecuacion (58) consideremos el 
problema de encontrar la diferencia de entropia para la transicion 

H 2 0(1, 1 atm) = H 2 0(g 5 1 atm) AH 3J3 2 = K = 9717 cai mol- 1 

Como a 373. 2°K y 1 atm de presiån el punto normal de ebullicion del 
agua H 2 0{1) estå en equilibrio con el H 2 0(g), entonces 

AH 

as = S, - s l = — 

9717 ■' ■ 



373.2 
= 26.04 ue mol- 1 

Los cambios entropicos también pueden calcularse para transiciones 
irreversibles pero no por'medio de ja ecuacion (58). Consideremos pri- 
mero el proceso 

H 2 0(1, 1 atm) = H 2 O(g,0.1 atm) 

a 373. 2°K. Como el cambip de entropia no depende de la manera de efec- 
tuar la variacion, podemos vaporizar primero el agua isotérmica y reversi- 
blemente a vapor a una atmosfera y luego expandirlo isotérmicamente desde 
1 a 0.1 atm. La variacion entropica total sera entonces: 

AS = AS .. + AS 

vaporizacion expansion 

AH Pi 

= — f- R In — 

T P 2 

= 97H +45glog _l 
373.2 0.1 
= 30.62 ue mol" 1 

Supongamos de nuevo qtie se desea calcular la variacion de entropia 
comprendida en un proceso irreversible tal romo la conversion de un mol 
de agua a hielo a — 15°C y 1 atm. A esta presion el agua. y el hielo s e 
hallan en equilibrio unicamente a 0°C, y de aqui que la ecuacion (58) 
no proporcionarå el cambio de entropia a — 15°C. Sin embargo, si deter- 
minamos los cambios entropicos involucrados cn las siguientes etapas: 

1 El Calentamiento de un mol de agua desde — 15° a 0 C C. 

2. La conversion reversible de un mol de agua a uno de Hielo a 0°C 

3. El enfriamiento de un mol de hielo desde 0 a " 15°. 
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entonces la suma de los cambios entropicos deberfa ser igual al que tiene 
lugar en el proceso irreversible tLO(l) = H 2 0(s) a — 15°G puesto que el 
proceso neto es igual en ambos casos. 



EL CAMBIO ENTROPICO EN LAS 

REACCIONES QUIMICAS 

El cambio de entropia que acompana a una reaccion qufmica estå defi- 
nido como la diferencia entre la suma de entropfas de todos los productos y 
la suma de la de los reactivos. Para una reaccion cualquiera tal como 

aA + bB + ■ • ■ = cC + dD 4- , 
el cambio entropico estå dado por 

AS = (cS c + dS D + ■■■) ~ {«S A + bS B + ■■■) (59) 

donde Sa, $b, eta, son las entropfas por mol de las diversas especies. 

Cuando las entropfas de las sustancias individuales corresponden a un 
estado de actividad unidad se denominan entroptas tipo y se designan por 
el sfmbolo S". De nuevo en una reaccion donde todas las sustancias involu- 
cradas se hallan con una actividad unidad AS se escribe AS" y esta Ultima 
es el cambio de entropia tipo de la reaccion. 

Los cambios entropicos de las reacciones qiumicas son evaluadas a tem- 
peratura y presion constantes. Para cualquier reaccion dada a cierta tempera- 
tura y presion la variacion de entropia es fija y caracterfstica, de igual 
manera que lo es el cambio de energfa interna o entalpfa. La formå en que el 
cambio de entropia de una reaccion depende de la temperatura a presion 
constante se deduce fåcilmente desde las ecuacioncs (59) y (36b). Si dife- 
renciamos la ecuacion (59) respecto a la temperatura a una presion kons- 
tante, entonces: 

p ero, de acuerdo con la ecuacion (36b) (dS/dT) P = C p /T. De aqui 

\d(AS)l (cC Pc + dC PD + ■ • ) _ (oC w + bC p , + • • •) 
L dT \p T T 

= ~? (60) 

es la diferencia entre los valores de los C P de los productos y reactivos. 
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Por integracion de la ecuacion (60) entre los lnnites 1\ y T s resulta 



AS 2 es el cambio de entropia a 7% mientras que ASV es el cambio de en- 
tropia a Ti. La diferencia entre los dos viene dada por la integral de la 
ecuacion (61). Cuando AC P se supone constante en el intervalo de tempe- 
ratura en cuestion, entonces (61) se hace igual a 



Sin embargo, si AC P no es constante, entonces la expresion AC P como una 
funcion de T debc obtenerse de igual manera que la descrita en el capitulo 
precedente, y la integracion debe efectuarse término a término entre los 
limites de temperatura establecidos. 

El cambio isotérmico de entropia de una reaccion se calcula mediante 
la ecuacion (59), o, mås comunmente, a partir de Ai/ y AF de la reaccion. 
AF, el cambio de energia libre, se discutirå en el capitulo siguiente. 

Para obtener AS con ayuda de la ecuacion (59) deben tenerse las en- 
tropias de las sustancias individuak'S a la temperatura en cuestion. Una 
formå de lograrlo es por medio de la tercera ky termodinåmica. 

TERCERA LEY TERMODINÅMICA 

Como resultado de las investigaciones de T. W. Richards, Walter Nerst, 
Max Planck y otros, se establecio otro principio fundamental de termodi- 
nåmica que trata de la entropia de las sustancias cristalinas puras en el 
cero absoluto de temperatura. Este principio, llamado tercera ley termodinå- 
mica, establece que la entropia de todos los solidos cristalinos puros debe 
considi iarse ccro en d cero absoluto di temperatura. Lo anterior es vålido 
con solidos cristalinos puros porque la evidencia experimental y los aigu- 
mentos teoricos demuestran que la entropia de las soluciones o Kquidos 
sobreenfriados no es cero a (PK. Con solidos cristalinos puros la ley se ha 
comprobado rrpetidamente y existe poco lugar a duda sobre su validez ge- 
neral en este caso. 

La importancia de la tercera ley reside en que permitc el cålculo de los 
valores absolutos de entropia de las sustancias puras a partir de los datos 
térmicos unicainente. La variacion de entropia con la temperatura a presion 






(62) 
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constante estå dada por la ecuacion (36b). Ademås, como la tercera ley 
establece que para cualquier sustancia cristalina pura S = 0 a T = 0, en- 
tonces la ecuacion puede ser integrada entre este limite inferior y otra tempe- 
ratura cualquiera T para obtener 



Js-o Ji 



T = T C_ p d_T 



(63b) 



J, = |J C p d ln T 



S T} conocida como la entropia absoluta del solido, es una cantidad positiva 
siempre. Todo lo que es necesario para integrar esta ecuacion es un cono- 
cimiento de las capacidades calorificas del solido desde T = 0 a cualquier 
valor deseado de la T. 



EVALUACION DE LAS ENTROPIAS ABSOLUTAS 

La integral de la ecuacion (63) se evalua gråficamente al establecer 
bien C p contra ln T o C P /T contra T y determinar el årea bajo la curva 
entre T = 0 y una temperatura cualquiera. Esta årea es entonces el valor de 
la integral y por tanto de S T . En la pråctica las capacidades calorificas 
se miden usualmente a partir de unos 20°K hasta T y se extrapola dcsde 
cerca de los 20°K hasta T = Q Tales extrapolaciones se hacen generalmente 
utilizando la ley de la tercera potencia de Debyc para la capacidad calo- 
rifica de los solidos a temperaturas baj as, es decir, 

C p = aT* (64) 

Esta expresion sustituida en (36b) nos da 

dS = ^dT 
= aT 2 dT 

Y de aqui que por integracion entre T = 0 y T l; el limite inferior de los 
datos de la capacidad de calor, resulta 




~ 3 

Puosto q ue Cp = aT^, entonces c\ valor dc S Tl es igual a un tercio del 
valor de C P a la temperatura 7\. 
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Una gråfica de C p contra iog 10 T para el sulfato sodico anhidro se 
muestra en la figura 5-1, El årea bajo la curva entre T = 14" y 298.15°K 
es 15.490, mientras que la correspondiente entre T = 0 a T = 14° es 
0.026. De aquf que la entropia absoluta por mol de sulfato sodico a 
298.1 5 °K es 

S l*a.is°K= 2.303(15.488 + 0.026) 
= 35.73 ue mol^ 1 

Las entropfas absolutas de las sustancias que son lfquidas o gaseosas a 
la temperatura ambiente pueden obtenerse con la tercera ley. La entropia 
total absoluta de cualquier sustancia en un estado particular sera la suma de 




Le, 9io T 

;ra 54. Capacidad calorifica del NasSOt a diversas temperaturas. [Segun Pitzer y 
Goulter, J. Am. Chem. Soc., 60, 1310 (1938).] 



todos los cambios entropicos que la sustancia lleva a cabo con el fin de alcan- 
zar dicho estado a partir del solido cristalino en el cero absoluto. Asi, si 
una sustancia es gas a 1 atm y 25°C J su entropia debe ser la suma de las 
entropfas comprendidas en (a) el calentamiento del solido cristalino desde 
T = 0 a T = Tf, el punto de fusion; (b) la entropia de fusion AH//T/; 
(c) la entropia de calentamiento del lfquido desde Tf a T b , el punto de 
ebullicion normal; (d) la entropia de vaporizacion AH V /Tt; y (e) la entro- 
pia de calentamiento del gas desde T& a 298°K. Estos cambios y sus corres- 
pondientes entropfas se muestran en el siguiente esquema 

Solido — > S6Iido . Liquido > 

T-Q T~T! T-T, 

Lfquido Gas - r _fe-K 



Se sigue, por lo tanto, que la entropia absoluta de una sustancia cualquiera 
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a una temperatura T puede escribirse asf 

Sr - { T 'c,. d h T + + £<V br+f + In T 

(66) 

Si una sustancia es solida a una temperatura T, unicamente se aplica 
la primera integral con Tf = T ; cuando es liquida, se usan los tres primeros 
términos con 7"j = T y cuando es gaseosa debe utilizarse la ecuacion total. 

La ecuacion (66) puede complicarse, aun mås, si el solido lleva a cabo 
una modificacion cristalina entre T = 0 y T = Tj. En este, caaso deben 
agregarse la entropia o entropfas de transicion a las anteriores de la 
ecuacion (66). 

Las etapas correspondientes en e! cålculo de la entropia absoluta de 
una sustancia que es gaseosa a 25°C se ilustran con el ejemplo siguiente: 
Messerly y Aston 3 han mostrado que a 1 atm de presion el cloruro de me- 
tilo es solido entre 0 y 175.44°K, liquido entre 175.44 y 248.94°K, y gas 
desde esta Ultima temperatura. Mås aun, encontraron que el calor de fusion 
a 175.44 C) K valfa 1537 cal por mol, y el de vaporizacion a 248.94°K era de 
5147 cal por mol. Los cambios de entropia comprendidos en el calentamiento 
de la sustancia desde T = 0 a T = 298.15°K y una actividad igual a la 
unidad, se presentan resumidos en la tabla 5-1. Hay dos puntos de la tabla 

Tabla 5-1. Entropia absoluta del cloruro de metilo a 25° C 
y actividad unidad 



Cambio de entropia 
Item (ue/mol) 



Solido: 0-10.00°K, extrapolacion de Debye 

1D,Q0--175.44 C K gråfica 
Fusion: åS,: A/f ,/T, = 1537/175.44 
Lfquido: 175,44-248.94^, método gråfico 
Vaporizacion: AS„ - Atf«/T b = 5147/248.94 


0.075 
18.402 
8.760 
6.239 
20.677 




Entropia real del gas a 248,94°K 
Correccion por imperfeccion del gas 


54.153 
0.119 




Gas ideal a 248.94 °K 

Gas: 248 94-298. 15 °K. espectroscopico 


54.27 
1.67 


± 0.15 


S° del gas a a = 1 y 238.15°K 


55.94 


± 0.15 



lue exigen una aclaracion. Primero, la entropia obtenida para el gas real 
a 248.94°K no corresponde a una actividad unidad. Esta, (a = 1 ) es, coma 
v ^remos en el capitulo siguiente, equivalente a una presion de 1 atm en un 

Messerly y Aston, /. Am. Chem. Soc, 62, 889 (1940) 
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gas ideal. En consecuencia debe hacerse una correcc.ion a los gases reales 
para convertirlos a ideales a la misma presion. Esta coiieccion se hace ge- 
neralmente utilizando la formå de baj as piesiones de la ecuacion de Bei- 
thelot, y estå dada por 

27 HT^P {(\'7\ 

donde T c y F c son respectivamente 3 la temperatura y presion criticas de la 
sustancia. Para el cloruro de metilo 1', = 4-16. 4-°K y P c = 65.7 atm. 

El segundo punto de interés en la tabla es la evaluacion de AS para el 

fas entre 248.94 y 298.15°K a partir de los datos espectroscopicos en v a 
e las mediciones de capacidad calorifica. Este método de obtener cambios 

entropicos se discutirå en el capftulo 18. 

USO DE LAS ENTROPIAS ABSOLUTAS 

Las entropfas absolutas se calculan usualmente y tabuian a 25°C y una 
actividad unidad. Los valores de estas cantidades termodinåmicas en el 
estado tipo se encuentran disponibles actualmente para la mayorfa de los 
elementos y muchos compuestos. Algunosde ellos estån en la tabla 5-2. E&tos 
valores de S° puede usarse como sigue para calcular las variaciones entrppi- 



Tabla 5-2. Entropias absolutas tipo de los elementos y compuestos a 25°C 
(ue por åtomo gramo o mol) 



Sustancia 


s 1 


Sustancia 


5° 


H.(g) 


31.21 


HdO(l) 


16.72 


C (diamante) 


0.583 


ao(g) 


45.11 


C (grafito) 


1.36 


CO (g) 


47.30 


mg) 


45.77 


CO,(g) 


51.06 




49.00 


HgCL(s) 


34.6 


Na(s) 


12.2 


HgClfs) 


23.5 


Mg (s) 


7.77 


Cul(s) 


23.1 


S (rombico) 


7.62 


AgCl(s) 


22.97 


S (monodinico) 


7.78 


Agl(s) 


27.6 


Gk(g) 


53.29 




21.5 


Fe (s) 


6.49 


MgO{s) 


6.55 


Cu(s) 


7.97 


NaCl(s) 


17.3 


Bft(g) 


58.64 




54.85 


Ag(s) 


10.21 


CHjOH(l) 


30.3 


!.(■) 


27.9 


C,H 5 OH(!) 


38.4 


Us) 


62.29 


C,H,(I) 


41-30 


rrg(i) 


]8.5 


CH.OH(l) 


34.0 




41.80 


CH,COOH(t) 


38.2 
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ca s que acompanan a las reacciones qmmicas. Supongamos que se busca el 
carnbio de entropia necesario para la reaccion 

C(s,grafito) +2H 2 (g) + ^O.(g) = CH 5 OH(I} 
Empleando las entropias molares dadas en la tabla 5-2, obtenemos 

AS° 5 . C = 5fi H ,oK -(si + 2 S» Hl + ~ S° 0l 

= 30.3 - 1.36 - 62.42 - 24.50 
= —58.0 ue 

De igual manera se calcula AS 0 de otras reacciones a 25°G con tal de que 
se conozcan las entropias absolutas necesarias. Para obtener los cambios 
entropicos necesarios a otras temperaturas diferentes de 25°C se necesita 
unicamente aplicar la ecuacion (61). En funcion de esta ecuacion la va- 
riaclon de entropia para cualquier reaccion a una temperatura T respecto 
aAJ'a 298.15°K estarå dada por 

AS" - AS« ~ f 
La evaluacion de la integral se ha discutido ya anteriormente. 



REFERENCIAS 



Ver las senaladas al final de los capftulos 3 y 4. 



PROBLEMAS 

1. Cierta cantidad de un gas ideal en un sistema aislado se expande isotérmica 
Y reversiblemente a 400 6 K desde un volumen V, al V t . Durante la expansion, el 
S 3 « absorbe 200 cal del deposito que se encuentra en contacto con él. Hallar (a) 
e ' cambio de entropia del gas, (b) el cambio entr6pico del deposito, y (c) la varia- 
cion de entropia de todo el sistema. 

Respuesta: (a) 0.50 ue; (b) - 0.50 ue; (c) cero. 

2- Si el gas del problema 1 se expande desde V t a V 2 isotérmicamente pero de 
"lanera irreversible a 400°K con una absorcion de 100 calorias. {Cuå.] sera la vana- 
*^3de entropia (a) del gas, (b) del deposito y (c) de todo el sistema? 

Supongamos que el gas se expande libremente, en el caso del problema 1, 
desde V x a V. t a iOO'K, ^Cuåles son los cambios de entropia (a] del gas, (b) del 
deposito y (c) de todo el sistema? 

4- Considerar de nuevo el proceso descrito en los problemas 1 al 3, y hallar: 

(a) El trabajo realizado por el gas en estos procesos 

(b) Los cambios de AH y AE para el gas comprendido en estos procesos 
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(c) La relacion cualitativa entre el trabajo realizado por el gas y el cambio de 
entropia que experimenta el sistema aislado 

(d) La relacion cualitativa entre el grado de reversibilidad del proceso y el 
cambio de entropia del sistema aislado. 

5. Comenzando can la ecuacion (17) de este capitulo, deducir la expresion 
para el cambio de entropia que acompana al calentaroiento de n moler de gas ideal 
desde un volumen V. a la temperatura T 1 al V z a la temperatura T\,. 

Va 

Respuesta: AS = \ " — dT + nR ln — . 

Vi 



6. Comenzando can la ecuacion (17) de este capitulo, deducir la expresion del 
carnbio de entropia que acompana al calentamiento de n moles de gas ideal desde 
una presion P 1 a la temperatura T 1 hasta la presion P 2 a T. Å . 

7. Comenzando con el hecho de que el volumen de una sustancia es funcion de 

a 

T y P, demostrar que {dS/<5V), r — — , donde a es el coeficiente de expansion térmica 

B 

y ji el factor de compresiblidad de la sustancia. Las definiciones de a y j8 se dan 
en el problema 40 del capitulo 1. 

8. Demostrar que (SS/dP ) T = — a V. 

9. En el caso del C G H 6 (1) a = 1.24 X IQ- 3 grado-i y ,8 = 9.30x 10-5 a tm-^ 
a 20°C y una atmosfera de presion. Suponiendo que a y j3 sean constantes, hallese 
el cambio en el volumen molar necesario para producir una variacion de entropia de 
0.500 ue por mol a 20°C. Respuesta: 1.55 cc. 

[0_ La densidad del C fi H fi (l) es 0.8790 g cc- 1 a 20°C. Suponiendo que a y el 
volumen molar sean independientes de la presion, hallar el cambio entropico que 
acompana a la compresion de un mol de sustancia desde 1 a 11 atmosferas. 

11. Hallar la identidad de las ecuaciones (48) y (52) para un cambio que 
tiene lugar en un gas ideal. 

12. Para cierto gas ideal C P = % R cal mol -t grado-'. Calcular el cambio 
de entropia que experimento el gas, 3 moles del cual fueron calentados desde 300 
a 600°K a (a) presion constante y (b) a volume« constante. 

Respuesta: (a) 10.33 ue; (b) 6.20 ue. 

13. Si suponemos que C v para el N.,(g) es ~h R ^al mol -1 grado-' hallar la 
variacion de entropia que experimento el gas, 10 g del cual se enfriaron desde 100 
a 0°C a (a) presion constante y (b) volumen constante. 

14. La capacidad calorifica atomica del Mo solido esta dado por la ecuacion 

0.503 X 10 5 

C P - 5.69 + 1.88 X 10-3 T 

Hallese el cambio de entropia que acompana al calentamiento del peso atomico de 
Mo desde 0°C a su punto de fusion, 2620°C. Respuesta: SS ~ 18.6 ue- 

15. Utilizando la ecuacion de C„ del CH.,(g) dada en el ultimo capitulo, en !a 
que se expresa la capacidad calorifica como iuncion de la temperatura, calciilese !a 
variacion de entropia que resulta al calentar 2 moler de un gas desde 300 a 600°K. 
a presion constante. 

16. Suponiendo que para el CH 4 (g) C„ — C r ~ R, hallar el cambio de entro- 
pia que resulta al calentar 2 moles de gas desde 300 a SC^'K. a volumen constante. 

17. Si consideramos que el gas nitrogeno fuese ideal, hallar AS en la compresion 
de 200 g del mismo desde una predon de l a 5 atm a 25°C. 

Respuesta: &£ = — 22.R5 ue. 
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18. Se permite la expansion de un gis perfecto contenido en un recipiente de 
[0 litros de capacidad a 27°C de formå que su volumen fina! sea 20 litros. iQué 
cantidad de trabajo se cfectuo y qué cantidad de calor se absorhi.6 en este proceso? 
:Cuål es la variacion de entropia que acompafia al cambio? 

19. Calcular el cambio de entropia que experimentan dos moles de gas ideal 
a l csleiitarse desde 100 litros a 50°C. hasta un volumen de 150 litros a 150° C. Para 
el gas C , = 7.88 calorfas mol -1 grado -1 . 

Respuesta : AS = 5.88 ue. 

20. ^Cuål es la diferencia de entropia entre un mol de Ni, en coridiciones tipo 
y un mol de Ni, a 200°C cuando el volumen molar es de 50 litros? Suponer que C p 
cs Vi R y q ue el N, se comporta idealmente. 

21. Calcular el cambio dc entropia que experimentan dos moles de un gas 
ideal al calentarse desde una presion iniriaj de 5 atm a una fina] de 10 atm, con 
la variation de temperatura de 50'C a 100°C. En este gas, C p = 9.88 calorias mol" 1 
grado- 1 . Respuesta; AS = 0.08 ue. 

22. Para cierto gas C ? — 12.0 cal mot- 1 grado-'. ^Cual sera el cambio en- 
tropico de 10 moles de gas cuando éste se expande desde un volumen de 200 litros 
y 3 atmosferas a otro de 400 litros y 1 atmosfera? 

23. Para el CHCl 3 (g) C p = i. 05 -i- 35.60 X 10' 3 T - 216.9 X 10-' T 2 cal 
mol -1 grado- 1 . Si suponenios que el gas es ideal, calcular la variation de entropia 
comprendida al calentar 2 moles de gas desde un volumen de 100 litros a 500°K a 
otro de 70 litros a 700 3 K. 

24. Una maquina téj-mica opera en un ciclo reversible que consta de las etapas 
siguientes: 

f a) Una compresion adiabatica desde un volumen V 1 a T, a otro V s a T 3 - 

(b) Calentamiento a F 2 cjoti&tairte desde una temperatura de T„ a T 3 . 

( c) Expansion adiabatica desde un volumen V 2 a la temperatura T s al volumen 
y la temperatura T 4 , 

fd) Enfriamiento a V x constante desde la temperatura T 4 a la T,. 

Si tomamos n moles de sustancia de trabajo que consideraremos como un gas 
'deal para el cual C v es constante, demostrar que en un ciclo completo AS = 0. 

25. Tres moles de N 2 (g) originalmente a la presion de una atmosfera se mez- 
clan isotérmicamente con 5 de H., (g), también a igual presion con lo cual la presion 
total resultante permanece sin alteration. Si suponemos que los gases son ideales, 
calcular (a) la entropia total de mezcla, y (b) la entropia de mezcla por mol de gas. 

Respuesta: (a) 10.52 ue. 

Repetir el problema anterior sobre la base de que la presion total de la mez- 
c 'aesl0atm. 

Un mol de gas ideal a 0°G y 1 atm de presion, se mezcla adiabaticamente 
c °n otro mol del mismo gas, a 100 = C y 1 atm y la mezcla conserva esa misma presion. 
^' C"n de! gas % R cal mol- 1 grado- 1 , ;cuål es el valor de AS para el proceso? 

Respuesta: AS = 2.87 ue. 

28. Un mol de gas idca!, origmaimente a un volumen de 8.21 litros y I,000°K, 
Ss dej a expandir adiabaticamente hasta un volumen final de 16.42 litros. El valor 
^ e en este par es de % R cal mol- 1 grado" 1 . Calcular los valores de AS en este 
pr °ceso cuando: 

(a) La expansion es reversible 
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(b) La expansion tiene lugar contra una presion constantc de 3 atm. 

(c) El cambio de volumen comprende una expansion libre. 

29. Derivar la expresion de la variacion de entropia que experimentan n moles 
de gas del tipo de van der Waals al expandir desde el volumen V\ al V 2 a la tempe- 
ratura T. 

30. En la transformacion reversible AgI (a) — > Agl(/?) a J atm y 5 C, el 
calor de transicion es 1,530 cal/mol. i Cua] es el cambio de entropia involucrado 
en la transformacion de dos moles de las formå ji a la formå a? 

Respuesta; &S t = - 7.29 ue 

31. En el punto triple del agua, estån en equilibrio el hiekr, el agua liquida y 
su vapor bajo una presion de 4.58 mm dc Hg y una temperatura de 0.01°C. En esta 
temperatura el calor de fusion del hielo es 1,436 cal/mol y el calor de vaporizacion 
es 10,767 cal/mol. Partiendo de esta datos hallar: 

( a ) El calor de sublimacion del hielo. 

(gi Las entropias de fusion, vaporizacion y sublimacion por mol de sustancia. 

32. Se anade un gramo de hielo a 0°G a 10 de agua en su punta de ebullicion. 
jCuil sera la temperatura final, y la variacion de entropia que acompana al proceso? 
Suponer que el calor de fusion del H 2 0 es 80 cal/g y el calor especffico 1 cal/ g grado. 

Respuesta: t = 83 6°C; PS = 0.11 ue. 

33. jCuål es la variacion de entropia en la transformacion de 1 g de hielo 
a 0°C y una presion de una atm a la fase de vapor a 150°C y 0 1 atm de 
presion? Suponer que los caiores especificos del agua gaseosa y liquida son 0.45 
y 1 0 cal/g grado. 

34. Las capacidades calorificas de las formas solida y liquida de un com- 
puesto A son 18 3 y 25.2 cal mol- 1 grado -1 . El compuesto funde bajo una pre- 
sion de una atmosfera a la temperatura de 160°C con un calor de fusion de 
2460 calorias/mol. t CuåJ sera el cambio de entropia del proceso A(l)— »A(s) a 
150"? 

35. Eastman y McGavock [/. Am. Ckem. Soc, 50, 145 (1937)] reportan las 
capacidades calorificas atomicas del S rombico en el intervaio de temperaturas com- 
prendido entre 15°K y 36Q°K A partir de los datos de ld tabla II de este articulo 
determinar gråficamente la entropia por mol del S rombico a 298 2°K. 

36. Kemp y Egan [}. Am, Chem. Soc. r 60, 1521 (1938)] encontraron que para 
el propano a la presion atmosférica AH, = 842.2 cal/mol en el punto de fusion 
que ej de 85.45°K, y AH V = 4487 cal/mol en el punto de ebullicion, 231.04"K. 
Ademas encuentran que al calentar el solido desde 0°K harta 85.45°K AS = 9.92 ue, 
y al calentar el liquido de 85.45°K hasta el punto de ebullicion AS = 21.06 ue. Para 
el propano T c = 368. 8-K y P c = 43 aun Con estor datos hallar la entropia tipo del^ 
propano en estado de gas, a 231.04°K. Respuesta: A5° = 60.42 ue. 

37. Con los datos de la tabla 5-1 hallar los cambios de entropia tipo que acom- 
panan a las reacciones siguientes a 25°C: 

(a) CO(g) + 2H ; ( S ) =CH J OH(l) 

(b) 2HgCl(s) _ 2Hg(l) + Cl 2 (g) 

(c) MgO(s) + H 2 (g) =H.O(l) +Mg(s) 

38. Para cierta reaccion &S° . = - 59.20 ue, y 

3 985 X 105 

AC, - 7 58 + 17.42 X 10~ 3 7 ~ " 

Hallar con estos datos el valor de Ai'° de la reaction a 400°K. 



6 

LA ENERGIA LBRE 
Y EL EQUILIBRIO 



Todos los cambios de la naturaleza se deben a la tendencia de los 
sistemas por alcanzar una condicion de måxima estabilidad, esto es, el equi- 
librio. En este momento desaparece la propension a otro cambio posterior 
y decimos que el sistcma es estable. Conforme nos alejamos de la condicion 
de estabilidad, la tendencia hacia el equilibrio, es tanto mayor cuanto lo es la 
scparaciån del sistcma de dicho estado. Ademas, se efectiia urt trabajo 
cuando existe aparejada una oposicion al logro del equilibrio y en esta ulti- 
ma condicion ningun sistema pucde realizar un trabajo, pero si lo hay 
cuando dicho sistema se aproxima al equilihrio. La cantidad de trabajo 
util recuperable, depende tanto de la naturakva como de la formå en que 
cl sistcma realiza el cambio. Sin embargo, para cada proceso particular 
hay una cantidad måxima dc trabajo que el sistema puede llevar a cabo, 
y éste se torna como una medida de la tcndrncia del sistema en cuestion a 
ieali?ar cl cambio. 

Para que el trabajo asociado a estas variaciones sea måximo es necesa- 
tio que se efectiirn re\ersihlemente; si no es asi, la cantidad de trabajo 
producido ci siempre menor que la måxima alcanzable, y la diferencia en tie 
ambas se tranifoniia en caloi. Sin embargo, la fuerza impulsora detrås de la 
^aiiacion cs la diferencia entre los trabajos måx'mos de los estados inicial 
v final, pucsto que reprcsenta la major energia posible que tiende a apare- 
Cn v cn formå utili?ablc, como resultado del proceso Si dicha energia aparece 
0 no, depende solo de la manera cn que se conduce el proceso, y de nin^una 
^orrna afecta la ronclusion de que el trahajo maximo cjuc un proceso puede 
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realizar, si se lleva a cabo adecuadamente, es la medida de la tendencia 
impulsora subyacente en el proceso. 

LA ENERGIA LIBRE DE HELMHOLTZ 

Aunque es posible emplear la entropia, como una medida de la tenden- 
cia de un sistema para llevar a cabo un cambio, en las condiciones rruU 
habituales, su uso no es tan conveniente, como el de las funciones de ener- 
gfa libre A y F. La primera de ellas, conocida como energia librc de 
Helmholtz de un sistema es: 

A= E-TS (1) 

donde E y S son respectivamente, la energia interna y la entropia de un 
sistema. Puesto que E, T y S, son funciones de estado, A también lo es. En 
consecuencia, cuando el sistema experimenta una modificacion, la variacion 
de A es 

AA = A 2 — Ai 

(£, - T 2 S 2 ) - (E 1 - TvSj) (2a) " 

- (£i - Et) - (T 2 S 2 - 

= AE - (T 2 S 2 - T t Si) ^2b) 

La ecuacion (2) nos da la definicion mås general de AA. En condicio- 
nes isotérniicas cuando T> = 7\ — T. tenemos 

AA = AE — TAS (3) 

La ecuacion (3) nos permite una interpretacion fisica de AA, y como 
en estas condiciones TAS — q r> resulta 

AA ~ AE — q T 

= ~{q r - AE) 

- - w n (4) 

De aqui que, a temperatura constante, el trabajo maximo hecho por 
un sistema se realiza a expensas de un decremcnto en la energia libre de 
Helmholtz. Esta es la ra/on por la cual se designa a A como contenido 
de trabajo måxirno de un sistema. 

Para una sustancia pura A se expresa mås adecuadamente en funcion 
de T y V como variables independientes. Asf tenemos 
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Si, ahora, diferenciamos totalmente la ecuacion (1), resulta 

dA = dE - SdT - TdS (6a) 
= dE - SdT - dq r (6b) 

puesto que TdS = dq,. Pero dq, = dE + PdV, de aquf se deduce 

dA = dE- SdT - dE - PdV 

= - SdT - PdV (7) 



Al coxaparar las ecuaciones (5) y (7) vemos 



(Ir), " " s (8) 
(w\ - ~ p » 

Otra ecuacion de la variacion de A respecto a T se obtiene como sigue: 
La diferenciacion de A/T con relacion a T manteniendo a V constante 
nos da: 



\d(A/T)l _ 



T (ar)v 



Pero A -f TS = E. De manera que 

[^], - - S 

La ecuacion (7) enseifa la dependencia de A con la temperatura y el 
volumen, para iina sustancia pura, y los efectos particulares de aquellaå 
variables estan dados por las ecuaciones (8) o (10) en el caso de T, y por 
la rcuacion (9) para V. A cualquier temperatura constante, la relacion 
entre AA y los cambios correspondirntes en E y S estån dados por la ecua- 
cion (3). 

EN LAS REACCIONES 

En una reaccion cualquiera como 

aA + bB + . . = cC + dD+ .. (11) 

■^A estå dada por la surna dc los distintos valores de A de los prodiirtos 
mrnos una suma analoga correspondiente a los reartivos, es decir, 

AA = [cAc + dA n + . ) ~ {«A A + bA„ + . . .) (12) 
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donde A A , A B , etc, son las energfas libres de Helmholtz de varias especies 
por mol de sustancia. En tal reaction, a cualquier temperatura T, la re- 
lation entre AA, AE y AS', se obtiene al sustituir para cada A en la ecuacion 
(12) su valor obtenido en ( 1 ) . Al hacerlo y sumar los valores de E y S 
de los productos y de los reactivos, se obtiene una ecuacion idéntica en 
formå con la ecuacion (3), es decir, 

AA = (E,-E,) -T[S„- S,) 

= AE-TAS (13) 

donde los subfndices p y r se refieren a los productos y reactivos. La ecua- 
cion (13) nos permite calcular AA, AE, o AS cuando de éstas se conocen 
dos cantidades cualesquiera. 

La variacion de AA con la temperatura, a volumen constante se deduce 
fåcilmente a partir de la ecuacion (12). 

= 1-cSc ~ dS D -■■■]- [-a&t - bS B - • ■ ■] 

= —AS (14) 

Si sustituimos la ecuacion (14) en la (13) obtendremos 

ra(A.4)1 

AA =AE+T [-&¥~\v ( 15 ) 

Otra expresion, de la variacion de AA respecto a T se obtiene al dividir 
la ecuacion (12) por esta ultima variable y difercnciar el resultado respecto 
a la misma, manteniendo a V constante. La introduccion de la ecuacion 
(10) para las derivadas individuales nos da: 

'd(AA/T)] _ _ AE (16) 
dT \v T 2 K 1 

LA ENERGIA LIBRE DE GIBBS 

El trabajo måximo que un proceso puede proporcionar, no es necesa- 
riamente igual a la cantidad de energfa disponible para realizar un trabajo 
util, aunque el proceso se efectue reversiblemente. De la cantidad total de 
trabajo disponible, una parte se emplea en realizar uno de presion-volumen, 
bien sea debido a una contraccion o expansion dc] sistema durante cl pro- 
ceso. Cuando éste tienc lugar reversiblemente a prcsion y temperatura cons- 
tante y comprenden un cambio de volumen desdc Vi a V 2 , el trabajo 
realizado contra la atmosfera es P(V 2 — V t ) = PAV y como se efectua a 
expensas del måximo proporcionado por cl proceso, la cantidad neta de ener- 
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disponible, para efectuar otro trabajo distinto al de variacion de 
volumen contra la presion atmosférica de crinfinamicnto, debe ser 

Energfa neta disponible en T y P = m, — PAV (17) 

Para obtener con mayor precision el måximo de energfa disponible en 
un proceso, definimos otra funcion de estado F, denominada energia libre 
d e Gibbs, mediante la relacion 

F = H — TS (18) 

El cambio de F entre dos estados del sistema sera por tanto 

AF = F*~ F ± 

= (H, - T,S 2 ) - (H, - TiSt) 
— (H = — Hj) — (7\.,S\ - TA) 
= AH — (TX - T&) (19) 

y cuando la temperatura es constante 

AF = AH - TaS (20) 

Otro camino diferente de definir F, es mediante la relacion 

F ~ A + PV (21) 

donde A es la energfa libre de Helmholtz, } Py V son la presion y volu- 
men dei sistema. De la ecuacion (211, se deduce que AF vale 

AF = AA + P,V 2 - P 1 V 1 (22) 

que, a presion coristante se transforma en 

AF = AA + PAV (23) 

La equivakncia de las dos definiciones se demuestra al insertar la ecua- 
cion (2b) de AA en la (22). Ad obtendremos 

AF = {AE + P.V-- - P,V 1 ) - [TJ, - 7\5i) 
= AH - (TS, - T % Si) 

Esta ultima expresion ei idéntica con la ecuacion (19). 

El significado fisiro dc AF a T y P conitantes se obtiene asf: A tem- 
Pdatuia constante TAS = q,. De nuevo, cuando la presion es también cons- 
tante, AH ~ AE + PAV. Al colocar estas cantidades en la ecuacion (20) 
»'sulta. 

AF = AF + PAV - q r 

iq r - AH - PAV) 

Pero, seguin la primera Iey de teimodinamica q r — AE = w m , y, por 
es a razon 

AF = — (w m - PaV) (24) 
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Al comparar las ecuaciones (24) y (17) vemos que. a T y P constantes, 
— AF representa el måximo de enersjia neta disponible para realizar un 
trabajo util: es decir, la energfa neta disponible bajo las condiciones espe- 
cificadas, que resulta al decreccr el conXcmåo de energfa libre del sistema, 
cuando éste pasa de un estado inicial a otro final. 

Es costumbre designar a la energia libre de Gibbs, simplemente como 
a la energfa libre. y en lo succsivo seguiremos esta convencion, senalando si 
se trata de la dc Helmholtz o Gibbs, cuando por razones de claridad sea 
necesario. 

Analogamente, que H, F se expresa muy adecuadamente en funcion 
de T y P como variables independientes. Si lo hacemos asi resulta: 

« - (25) 

La diferenciacion total de la ecuacion (18) nos da: 

dF = dH - TdS - SdT (26) 

Pero, TdS = dE + PdV. Ademås: de H = E +- PV obtenemos dH = dE + 
PdV + VdP. Al reemplazar estas identidades en la ecuacion (26), se ob- 
tiene , 

dF = dE + PdV + VdP - dE~ PdV - SdT 

= - SdT+ VdP (27) 



La comparacion de las ecuaciones (25) y (27) nos muestra que 

■S (28) 
V (29) 



\dPjT 



Otra expresion de dependincia entre F y T, se obtiene al diferenciar 
F/T con relacion a T, si P es constante: 



Ta(F/T)] \dTjp 
[ dT \ P T> 



_ (F + TS) 
T 2 



Pero, F +- TS = H. Por lo tanlo 



\d(F/T)l _ _ H_ (30) 
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.iF EN LAS REACCIONES 

En una reaccion cualquicra AF = F p — F„ donde F p es la suma total 
de las energfas librcs dc todos los productos y F r es la correspondiente a 
los reactuos. Al colocar la ecuacion (18), que nos proporciona el valor de la 
energfa libre de rada especie, resulta que a una temperatura cualquiera T 

AF = (H„ ~ TS P ) - (H,-TS r ) 
= {H P - H T ) - T{S P - S,) 

— AH — TAS (31) 

donde AH y AS son respectivamente la variacion de la entalpia y entropia 
de la reaccion. 

En general se expresa la variacion de energfa libre como funcion de 
T y P, es decir: 

La primera de estas derivadas puede obtenerse al diferenciar la ecua- 
cion (31) respecto a T cuando P es constante, es decir: 

Pero la primera derivada del lado derecho es AC t , y la segunda vale 
AC P {T. En consecuencia 

[fl - ^ - ^ - - 

= - AS (33) 

..A su vez, la segunda derivada en la ecuacion (32) se obtiene de la defini- 
tion de AF, asi: 

\d(AF)l = (dFp\ _ fdF\ 
[ dP Jr \dPjr \dPfr 

Sin embargo, mediantt; la ecuacion (29) resulta (dF p jdP) T ~V, }' 
{cF r /dP) T = V r . En consecuencia: 

= AV (34) 

donde AT* es el cambio dc volumen en la reaccion. Al colocar las ecuacio- 

nes (33 ^ y (34) cn la (32), tcneiuos: 

d(AF) ^ - ASdT + AVdP (35) 

£n la ecuacion (35), el primer término del lado derecho nos da el efer.to 
di> la temperatura sobre AF cuando la presion cs constante, mientras que el 
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segundo muestra el efecto del cambio de la presion a tempeiatuia constante. 
Si ahora sustituimos la ecuacion (33) quc nos da AS, en la (,31), se ob- 
tiene la ecuacion de Gibbs-H elmholt s 



(36) 



Otra relacion mas convenientc para la dependencia entre F y T, se 
obtiene al diferenciar AF/T respecto a la temperatura, manteniendo cons- 
tante la presion 

[3(AF/r)l _ T[d(AF)/dT\ P - AF 

[ dT Jp f* ' 



Pero scgun la ecuacion (36) 



AF - AH 



Por lo tanto 



p(AF/T)1 = AF - A H - AF 
I dT \ P ~ T* 
_ AH 

JI2 



(37) 



PROPIEDADES Y SIGNIFICADO DE AF 



El cambio de eneigia libre en un proceso cualquiera, como es una 
funcion de los estados inicial y final del sistema unicamente. es una canti- 
dad definida a una temperatura y presion cualquiera dadas, y varia con el 
cambio de estas dos \ariables. Como en el caso del contenido de calor 
y la energfa los \alorcs absolutos de las energias libres de las sustancias se 
desconocen, y de aquf que tratemos unicaniente con diferencias. Los cam- 
bios de energfa libre de un proceso se expresjn en ccuaciones anålogas a 
las termoqufmicas y de manera anåloga se suman y restan Asi, por 
ejemplo, las \ariaciones dadas a continuacion son 

S0 2 (g) + Clj(g) = S0 2 Cl 2 (g) AF WK = -2270cal (38a) 

S(r6mb.) + 0 2 (g) + CU(g) - S0 2 Ch(z) AF 2irK = -74,060 cal (38b) 

Cuando se resta de la ecuacion (38b^ la ecuacion (38a ^ hallarnos que: 
S(r6mb.) + 0,(g) - S0 2 (g) AF 2 «. K = -71,790 cal (38c) 

En consecuencia la formation del dioxido de azufre a paitir del azufre 
rombico y del oxigeno gaseoso procede con un deciccimicnto de encrgla 
Hbre de 71,790 caloiias es decir, el contenido de eneigia libre del (S + O ) 
es mayor que el del SOj en erta ultima cantidad 

El si^no del cambio de encrtrla hbie de un piorcso es mu v inipor- 
tante. Cuando la tendencia impulsora de una reaccion va de i/cjuicicla a 
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derecha se emite energfa en la rcaccion. y el signo de AF es negativo. Un 
signo menos denota. por esa razon que la reaccion procede espontåneamente. 
Cuando la tendencia es de derecha a izquierda, sin embargo, un trabajo 
ne to equivalente a AF tiene que ser absorbido a fin de que la reaccion 
proceda en la direccion indicada y entonces AF es positive Este signo sig- 
n ifica que la reaccion cn la direccion dada no es espontånea. Finalmente, 
cuando el sistema estå en equilibrio no hay ninguna tendencia en cualquiera 
de las direcciones anteriores; no puede realizarse por el sistema ningun 
trabajo. y de aqui que AF es igual a cero. Estas tres condiciones posibles 
del cambio de energfa libre en un proceso a presion y temperatura cons- 
tantes se resumen asi: 

A + B-+C + D AF = - (espontåneo) (39a) 
A + B <e- C +- D AF = + (no espontåneo) (39b) 
A-^B^C + D AF = 0 (equilibrio) (39c) 

Las flechas indican las direcciones que tienen las reacciones a seguir 
de una manera espontånea para el signo dado del cambio de energfa libre. 

Un signo negativo no indica forzosamente que se verificarå un proceso, 
sino simplemente que el mismo puede tener lugar en condiciones apro- 
piadas. Asf, el oxfgeno e hidrogeno coexisten indefinidamente a la tempe- 
ratura ambiente sin combinacion, aunquc AF de la reaccion a 25°C sea 
- 56.690 calorias por mol de agua. Cuando un catalizador como el asbesto 
platinizado se introduce, la reaccion procede con violencia explosiva. Tn- 
cluco con un catalizador resultarfa imposible que la reaccion se verificase 
si potencialmente no existiera posibilidad de realizacion. Es el signo del 
cambio de energfa cl que detrrmina la potencialidad de una reaccion, y es 
la magnitud del cambio de enerfiia libre el que nos dice cuan grande es tal 
potencialidad. 

El significado ffsico de la ecuacion (31) o (36) se ilustra con un ejem- 
plo. Consideremos la reaccion: 

Zn(s) + CuSOt (solucion) = ZnS0 4 (solucion) -f- Cu(s*j 

Criando ésta tiene lugar en \aso abierto por adicion de ?inc, a una solu- I 
cion de srilfato de cobre, se obtiene un calor de reaccion, AH. Si por otra 
paite la misma rcaccion se ]le\a a cabo reiersiblemente permitiendo que el 
proceso proceda en una celda clectroquimica y obligando que el voltaje 
establecido realice un trabajo contra otro infinitesimalmente menor que el de 
celda, entonces en lugar dc todo el calor se obtendrå un trabajo equiva- 
lente a AF. La difeiencia entre el trabajo asi obtenido y la cantidad de 
calor que debiera haberse liberado dc llevarse a rabo la reaccion en formå 
totalrnr-nte irreversible como cn un vaso abierto, estå dada por la ecuacion 
de Gibbs-Helmholtz, y es igual tanto a - TAS o T[d{AF) fdT] r 
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El término — TAS — T[c(AF) /dT\ P . representa el intercambio de calor 
entre el sistema y sus alrededorcs cuando el proceso se conduce isotérmica 
y reversibU mente 

- TAS - -T—= ~ q r 
T H 

y de aqui: 

AH — AF = q r (40) 

Cuando AH es mayor que AF, q r es positho y la energia cs absotbida 
como calor de los alrededores, Por otra parte. cuando AF cs mayor que AH, 
q, es negatha y hay desprendinriento de calor a los alrddedores. Finalmente, 
en el caso especial que AH sea igual a AF el calor no es absorbido ni des- 
prendido por el sistema, y no hay variacion de entropfa. 



CALCULO DE LOS CAMBIOS DE ENERGIA LIBRE 

Ni la ecuacion (30) ni la (28) permiten en sf, un calculo facil del 
cambio de energia libic que acompana a la variacion de temperatura con la 
presion cons tante. En cl primer caso, los valores requeridos de H de una 
sustancia se desconocen, mientras que en el segundo caso los valores abso- 
lutos de S como funcion dc T no se encuentran generalmrntc disponibles. 
Sin embarco. los calculo 1 ; de la variacion de F con la presion a temperalura 
constante sc realizan facilmente. De la ecuacion (29) el cambio de energia 
libre que tiene lugar en una variacion en la presion total que existe sobre 
una sustancia, desde Pi a F. con una temperatura constante T. se deduce 
que es 

fPi 

VdP 



rp, 

AF = F 2 — Fi - j p VdP (41) 



Para evaluar la integral entre los Hmites dados, debemot, expresai I 
tomo una fumion de P. Corno para n moles de un gas ideat [' es is>ual a 
r.RT jP ob tenemos 

AF = p VdP 

> 2 nRTdP 
P 



p nR 



= nRTln^ (42) 

En los gases reales tanto V como dP obtenidos a partir de ecuaciones 
de estado \Ahdas, deben substituirse en la ecuacion (41>, y la Integra- 
cicin se rcaliza entonces bien analitica o graficarnente. 

Como los solidos y los Hquidos son solo compresibles liget amentc, su 
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volumen se considera esencialmente constante, en un inter\aIo aniplio de 
presiones. Entonces la ecuacion (4P se integra simplemente asi: 

AF = jj' VdP 

= V(P t - Pi) (43) 

dondc AF cs la variacion de energfa libre del solido o lfquido debida al 
cambio de presion desde P, a P,. Tales variaciones de energfa libre con 
la presion, sari usualmente pcquenas comparadas con los cambios de energfa 
libre en gases y pueden frecuentemente descartarse; es decir las energfas 
libres de los solidos y lfquidos puros son pråcticamente constantes en un 
intcrvalo amplio de presiones para cualquier temperatura duda. 

La ecuacion (37) da la variacion de AF de una reaccion con la tempe- 
ratura a una presion constante en funcion de AH del proceso y se utiliza para 
calcular AF a cierta temperatura desde otra diferente. 

Para hacer esto debemos conocer a AH como funcion de la tempei atura, 
deducida por e! método descrito en el capftulo 4, asi como también un 
valor de AF a una temperatura conocida. Con tal informacion a la mano, 
es posible integrar la ecuacion (37) en la formå que se ilustra a con- 
tinuacion. 

EjriiPLo: Supongamos que se busca AF a 1,000°K de la reaccion 

1 n 

~N 2 (g) + |H,{g) = NH 3 (g) AF f98 . 2 » K = - 3,980 cal (44) 

En este caso como sc senalo cn la pagina 165, AH esta dada por 

AH = - 9,190 - 7.12 T + 3.182 X lO^ 3 T 2 - 2.65- x 10"" T 3 

Al sustituir este valor de AH en la ecuacion (37), obtenenios: 

= _ ^ _ 9190 7A2 _ 10 _ 7 T 

dT Jp T* T* T 

Al integrar esta expresion resulta 

AF 9190 

-f = ~ — + 7.12 In T - 3.182 X IQ- 3 T + 1.32 X 10 _r T 2 + 1 

donde I es una constante de integracion. De aquf 

AF = -9190 + 7.12 T ln T - 3.182 X 10- 3 T 2 -f- 1.32 X 10- ; T 3 + IT 

Al colocar ahora el va lor de AF - - 3.980 cal a T - 298.2°K de la ecua- 
cion (44) y despejar I hallamos que 

^3,980 = -9,190 + 7.12(298 2) ln (298.2^ - 3 182 x 10- 5 (298 2V 

+ 1.32 x 10-'(298.2) 3 -i- 7(298.2) 

/ = -21.61 
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En consecuencia AF queda expresada como una funrion de la temperatura 
asi 

&F=z -9190 + 7.12 Tin T - 3.182 X JO^T 2 

+ 1.32 X 10- T 3 - 21.61 T (45) 

y de aqui AF a T - 1000°K es 

AF = -9,190 + 7.12(1000) In (1000) - 3.182 X 10- 3 (1000) 2 

+ 1.32 X 10- 7 (1000) 3 - 21.61(1000) 

= -H 5,340 cal 

Vemos por lo tanto, que, aunque la formacion del amonfaco debe pro- 
ceder espontåneamente a 298. 2°K, pues corresponde a un valor negativo 
de AF, el mismo proceso a 1000°K no sera espontåneo. 

El método descrito para calcular AF a una temperatura a partir de otra, 
es termodinåmicamente exacto y condicionado solo a la seguridad de los 
datos empleados. Como en el caso de los caiores de reaccion, debe tenerse 
cuidado de hacer cålculos dentro del intervalo para el cual se han deter- 
minado los datos térmicos. Solo con datos precisos, y con el cuidado debido 
de los limites de validez, es posible tener gran confianza en los resultados 
de tales cålculos. 

Las ecuaciones de AF tales como la (45) son utiles no solo para calcular 
el cambio de energia libre a cierta temperatura T, sino también para eva- 
luar AS y All. AS se obtiene fåcilmente por diferenciacion respecto a la 
temperatura a presion constante de la expresion AF, de conformidad con 
la ecuacion (33). A su vez, es posible obtener AH bien sea por diferencia- 
cion de AF/T con respecto a T utilizando la ecuacion (37), o al evaluar 
primero a AF y AS y usar después la ecuacion (31). 

Ejemplo: Supongamos que se desea calcular los valores de AS y AH 
a 1000°K para la sfntesis del amonfaco, por medio de la ecuacion (44). Para 
obtener AS diferenciamos primero la ecuacion (45) respecto a T. Entonces 

7.12 + 7.12 In T - 0.364 X 10~ 3 T + 3.96 

X 10- 7 T 2 - 21.61 
14.49 - 7.12 In T + 6.364 X lO" 3 7 

- 3.96 X lO" 7 r 

Al sustituir T = 1000°K encontramos que AS 1D0 ^k ~ -28.74 uc. Como 
tenemos ahora AF y AS a 1000°K, la ecuacion (31) nos da para Ali 




AH =TAS -t- AF 

= (1000) (-28.74) -f- 15,340 
- -13,400 cal a 1000°K 
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Este resultado es idéntico con aqucl encontrado para el calor de esta re- 
action a 1000°K en ei capftulo 4. 

LOS CONCEPTOS DE FUGACIDAD Y ACTIVIDAD 

Cuando se aplica la ecuacion (42) a los gases reales, en particular a ele- 
vadas presiones, se encuentra que el cambio de energfa libre, no estå repro- 
ducidp por esta simple relation. La dificultad reside en que en los casos no 
ideales V no viene dada por la relation nRT/P, sino por otra expresion 
mås complicada, que es preciso conocer antes de que podamos integrar 
la ecuacion (41).Como esta depcndencia del volumen, es con frecuencia 
muy particular, el valor de Af vendrå dado por una ecuacion de diferente 
formå en cada caso, y la simplicidad y generalidad de la ecuacion (42) 
desaparecerå. 

G. N. Lewis mostro primero. como trabajar con sistemas no ideales, 
desechando las ecuacionts simples de energfa libre, deducidas para los 
sistemas ideales. Para lograrlo introduce dos cantidades termodinåmicas 
nuevaSj la fugacidad y la actiuidad. 

Para comprenderlas bien, consideremos primero un sistema compuesto 
de agua y su vapor. A temperatura constante, hay una presion definida de 
vapor de agua sobre el lfquido, que proviene de la fase lfquida y repre- 
senta una tendencia de éste a pasar a la fase de vapor. A su vez, el vapor 
tiende a escapar de la fase de gas por condensacion. Cuando se igualan 
estas tendencias de escape, obtenemos el equilibrio, es decir, la presion 
de vapor se hace constante a temperatura constante. Podemos decir en- 
tonces, que un estado de equilibrio es el punto en que la tendencia a escape 
de un constituyente, es el mismo en todas las partes del sistema. 

La idea de que una sustancia, en un estado particular tiene una ten- 
dencia de escape, es muy general. Lewis senalo que esta propension puede 
medirse por una cantidad f llamada fugacidad, que estå relacionada con 
e l contenido de energfa libre de la sustancia por mol, F, mediante la ex- 
Presion : 

F = RT\nf + B (46) 

donde B es una constante que depende solo de la temperatura y natura- 
leza de la sustancia. Como no se conocen los valores absolutos de la ener- 
gfa libre, no podemos evaluar B. Sin embargo, esta dificultad queda 
vencida, al referir todas las mediciones de una sustancia a un punto de 
re ferencia. S designamos por F° a la energfa libre y por f° a la fugacidad 
^ un estado tipo, entonces F° estå dada por 



F> = RT lnf + B 



(47) 
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y la diferencia de energia libre entre un estado para el cual es F y el 
estado tipo, viene dada por 



p - F° = RT In jj- 



(48) 



En consecuencia, el contenido de energfa libre de una sustancia en un 
estado cualquiera en funcion de la de un estado tipo, es igual a 



Si ahora escribimos 



F = F° + RT In -L 



f 



La ecuacion (49) se convierte en 

F = F° + RT ln a 



(49) 
(50) 

(51) 



La cantidad a se llaina actividad. De la ecuacion (51) deducimos que 
la energia libre por mol de cualquier sustancia, a una temperatura T, 
puede escribirse en funcion de la energia libre tipo, y del término R T ln a. 
En el estado tipo F = F°. RT ln a = 0 y de aqui a — 1, es decir, la acti- 
vidad debe ser igual a la unidad. En cualquier otro estado, el vahor de 
la actnidad dependerå de la diferencia (F— F°), o en otras palabras, 
de la distancia de nuestro estado particular al estado tipo. Esta relacion 
entre F y f puede comprenderse bien por medio de la figura 6-1, Si 









"RT In o ; 

F = F° 




• RT In o, 

F=F, 







Figura 6-1. 



designamos a la linea vertical por el ejr de energia libre, sohre este eje 
A representa al punto elcgido arbitrariamentr como un estado tipo. niien- 
tras que B representa a otro punto para el cual la energia libre es F_. 
Entonces, la ecuacion (51) establece que la difeieneia de energfas de una 
sustancia, entre los punto*; B y A es RT ln a z . Anålogamente, para los puntos 
C y A di< ha difcrenria es igual a RT \nai. 

Ru fnnrion dt- la eeuacic'm (SI), la diferencia de energia hbre por mol, 
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ocasionada por el paso de un estado donde la energfa libre Fi, y la actividad 
ai; a otro para el cual la energfa libre es F 2 y la actividad a, debe ser igual a 

AF = F,-F 1 = (F° + RT In a 2 ) - (F° + RT ln 

AF = RT ln — (52a) 

6 para n moles 

AF=nRTln- (52b) 

La gran analogfa entre (52b) y (4-2), sugiere que podemos conside- 
rar a la actividad como contra-partida de la presion del gas, y también 
como veremos en los capftulos siguientes, de la concentracion en el caso 
de los constituyentes de una solucion. Cuando las actividades de los gases, 
y los constituventes de una solucion reemplazan a las presiones y concen- 
traciones, es posible realizar cålculos exactos de la energfa libre. La razon 
de esta exactitud es que las actividades, a diferencia de las concentraciones 
o presiones, toman en cuenta no solo las relaciones estequiométricas, sino 
también las atracciones mutuas entre las moléculas, interacciones entre §1 
soluto y el solvente en una solucion, y la ionizacion. Estos efectos complican 
la conducta ideal y son los factores responsables de las fallas de las ecua- 
ciones termodinåmicas en sistemas ideales cuando se aplican a sustancias 
reales. 

Antes de evaluar las actividades, debe elegirse el estado tipo particular 
de cada sustancia. Esta definicion resulta arbitraria, pero se han estable- 
cido ciertas convenciones que son de uso general en la actualidad. Nos- 
otros discutiremos aquf unicamente aquellas convenciones que pertenecen 
a los gases puros, solidos y lfquidos, mientras que las de mezcla de gases o 
constituyentes en solucion se considerarån en los capftulos siguientes. 



EL ESTADO TIPO DE LOS GASES 

Para un gas, se toma como estado tipo a una temperatura dada, aquél 
c <jya fugacidad es la unidad, esto es, f° = 1. En base a esta definicion, 
actividad de un gas cualquiera iguala a la fugacidad 

a =J = J = f < 53 > 

Y de aquf que para un gas la ecuacion (51) se escribirå asi 

F = F° + RT\nf ( 54 > 
un gas ideal la fugacidad es igual a i a presion. Puesto que cualquier 
puede llevarse a esa condicion al reducir su presion a cero, comple- 
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tamos la definition de fugacidad de un gas cualquiera al establecer que, 
en general 

f — P cuando P > 0 ^5 a ) 

° blen: Iimi = l (55b) 

P-tO f 

Es decir, cuando un gas es ideal la relacion f/P vale la unidad, y al apar- 
tarse de la idcalidad f ya no es nunca igual a P y el cociente f/P es 
distinto de uno, tanto mås, cuanto mayor es la separacion de la conducta 
ideal. Por tanto, esta razon, ilamada coeficiente de actwidad del gas, y 
representada por el simbolo y, nos da una medida directa de la magnitud 
de la desviacion de la idealidad para cualquier presion y temperatura 
dadas. 

DETERMIN ACION DE LOS COEFICIENTES 
DE ACTIVIDAD DE LOS GASES 

La determinacion de los mismos a cierta temperatura 7; se basa en la 
ecuacion (29), vale decir, dF = VdP. Como F° es una constante a cierta 
temperatura, la diferenciacion de la ecuacion (54) nos darå: dF — 
RTdlnf, y de aquf: 

dinf---^~dP v (56) 

Si definimos ahora una nueva cantidad a como 

RT 

« = V-^ (57) 



P 

y por tanto V — — + a (58) 



Al colocar (58) en (56) resulta: 



d In f = d ln P + dP 

RT 

d ln v = d ln — 



— dP (59) 
RT 



La ecuacion (59) puede integrarse entre los limites P — 0, donde y — 1 
y P para cierto valor de y. Con lo cual obtenemos: 

y ^^mlL adP (60) 
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La ecuacion (60) es la expresion utilizada para obtener y. Asf cuando 
disponent de una ecuacion de c^tado para cieito gas, se sustituye a en 
furicion de P y se efectuia la integracion rntre P = 0 y una presion dada. 
Sin embargo, si disponemos unicamente de datos P — V a cierta tempe- 
ratura, se grafica a contra P y la integracion se realiza gråficamente. 

Las conclusiones generales deducidas de tales calculos se resumen asl: 
en todos los cases a presiones relativamente bajas, es posible reemplazar 
las fugacidades por las presiones sin introducir un error apreciable. No 
podemos senalar con exactitud donde estå el lmiite de tal reemplazamiento 
porque depende de la naturaleza del gas problema, la temperatura y preci- 
sion requerida. A presiones elevadas, sin embargo, tal sustitucion introduce 
un serio error e incluso uno muy grande, como se puede juzgar por la 
tabla 6-1: 



Tabla 6-1. Relation entre la fugacidad y la presion de algunos gases 



P (atm) 


H 2 a 


100°C 


NHj a 


200°C 


C0 2 a 


60°C 


/ (atm) 


V 


/ (atm) 


y 


/ (atm) 


y 


0 


0 


1.00 


0 


1.000 


0 


1.000 


25 


25.3 


1.01 


23.9 


0.954 


23. 2 


0.928 


50 


51.5 


1.03 


45 7 


0.913 


42.8 


0.856 


100 


105 


1.05 


84.8 


0.848 


70.4 


0.704 


200 


222 


1.11 


144 


0.720 


91.0 


0.455 


300 


351 


1 .17 


193 


0.642 


112 


0.373 


400 


492 


1.23 










500 


050 


1.30 











Una idea del error que puede hallarse involucrado en la sustitucion 
de la presion por la fugacidad en los calculos de AF, se muestra con 
claridad en el ejemplo siguiente: 

Ejxmplo: Calcular el cambio de energfa libre que acompana la com- 
presion de 1 mol de CO, a 60 C G desde 25 a 300 atm. Si usamos primero 
tas presiones, obtenemos: 

AF — nRT ln ~- 

= 1 x 1.987 x 333 x 2.303 Iog 10 ^ 

25 

- 1.640 cal 

Y si un su lugar se utilizan las fugacidades dadas en la tabla 6-1 y la 
ecuacion (52b) 
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AF = nRT ln — = ni?T ln'/- 

112 

= 1 x 1.987 X 333 x 2.303 log l0 ^ . 
= 1,040 cal 

El cålculo aproximado nos da aquf, por esa razon, un resultado por exceso 
del 57.7%. 

ESTADOS TIPOS PARA SOLIDOS Y LIQUIDOS 

Como el estado tipo de un solido o liquido puros se toma el de éstos 
a 1 @m, en cada temperatura. En este estado a — 1 y F = F°. Como 
hemos visto, las energfas libres de solido y liquido no dependen mucho 
de la presion y la actividad vale, muy aproximadamente, la unidad, a ~ 1 
en cualquier intervalo de temperaturas y presiones. 

LA ISOTERMA DE REACCION 

Definida la energfa libre de una sustancia en funcion de la energfa libre 
en el estado tipo, procederemos ahora a deducir la ecuacion de la va- 
riacion de aquella energfa en cualquier tipo de transformacion, bien sea 
ffsica o qufmica. Consideremos en general la reaccion: 

aA + bB -f • ■ ■ = cC + dD + ■ ■ • (61) 

Si las actividades de A y B al comienzo son a A y a B y las de C y D al fi- 
nalizar la reaccion, flp y a D ; entonces las energfas libres de cada una de 
esbas sustancias por mol a la temperatura T estån dadas por las expre- 
siones 

F A = F\ + RT\xia A (62a) 
F B = F° B + RT ln o fl (62b) 
F c = F° c + RTlnfle (62c) 
F D m Fl + RT ln a D (62d) 

donde cada F° particular, representa las energfas libres a la actividad uni- 
dad de las especies respectivas. Por definicion, AF es igual a 

AF = {cF a + dF D + . . • ) - («f A + bF B + ...) 

y, de aquf 

AF = (cF% + cRT In a c + dF% + dRT ln o» + ■ ■ 0 

- (aFl + aRT ln a A + bF], + bRT In ae + . ' 7 

- [(cFl + dF% + . . ■) - («n + bF% + . . Ol 
+ {(cRTlnac + dRTUiao + . . ) 

- (aRT ln a A + bRT \na B + . ' )J 

= {(cF» c + dF% + . ■ ■) - («n + bF% + . . -)\ 
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El primer término del lado derecho de la ecuacion (63) nos da el 
cambio de energia libre de la reaccion en el estado tipo, es decir, el que 
tieiie lugar cuando los materiales en su actividad unidad reaccionan for- 
m ando productos cuya actividad es también uno. Si designamos por AF 0 
es te cambio, la ecuacion (63) nos da 

AF = AF 0 + RT ln (64) 

a A a B 

La ecuacion (64) nos da la variacion de energia libre de la reaccion 
en funcion del cambio en el estado tipo y de las actividades iniciales y 
finales a una temperatura conrtantc cualquiera T . 

Por esta razon se conoce a esta ecuacion, de sumo interés, wmo la 
isoterma de reaccion. Cuando las actividades de los materiales del comien- 
zo y fin son todas iguales a la unidad, el segundo término de la ecua- 
cion (64) vale cero, y AF = AF", 

Si dichas actividades no valen la unidad, AF viene dada por la ecua- 
cion completa (64). 

Para cualquier reaccion AF 0 es una constante a una temperatura dada 7 
y es independiente dc la presion. La variacion de AF 0 wn la temperatura, 
lo mismo que para AF, esta dada por las ecuaciones (33) 6 (37) pero, ■> 
en este raso, en cada valor particular en vez de AS' y AH tendremos los ( 
correspondientes A-S 0 y AH 0 ; es decir, los cambios de calor y entropia estån 
referidos a las reacciones en los estados tipo. Fuera de estas diferencias / 
cualquier cålculo de AF 0 se maneja lo mismo que otro de AF. 

LAS ENERGIAS LIBRES TIPO DE FORMACION 

A causa de la relation directa entre AF" y las condiciones que preva- 
lecen en equilibrio, que se discutirån en el capftulo siguiente, la evaluacion 
del cambio de energia libre tipo de una reaccion es un problema capital 
de fisico-quimica. Las variaciones de energia libre se obtienen de AH" y A5° 
de una reaccion a una temperatura particular por medio de la ecua- 
cion (31^ y poi otros procedimientos que se darån mås adelante en este 
tc\to. En este momento, presentaremos un esqucma utilizado para caleular 
energias libres de formacion de compuestos a partir de los cuales se pueden 
calcular las variaciones de dichas energias, en cualquier clase de reacciones. 

La energia libre tipo de formacion de un compuesto se define como 
c l cambio que acompana la formacion del mismo con una actiuidad uni- 
dad dade rus elemcntos con igual actiiidad. La ecuacion: 

H a (g) + i 0 2 (g) = ILO(l) AF^ S „ K = -56,690 cal (65) 

nos da el ranibio de rnergfa libre de formacion de 1 mol de H 2 0(1) ron 
Una actividad unidad a partir delH 2 (g) y i0 2 (g), ambos con una acti\i- 
dad igual a la unidad. Si suponemos ahora arbitrariamente, como en los 
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caiores de formation, que las energias libres de formation de los elementos 
en sus estados tipo a 25°C son cero, el valor de AF^ anterior es la 
energia libre tipo de formacion del agua lfquida desde los elementos, y 
podemos escribir simplemente que 

H 2 0(1) : AF° 298 . K = -56,690 cal mol- 1 (66) 

La tabla 6-2'serlala las energias libres tipo de formacion por cada mol 
de un niimero de compuestos a 25°C. Estas energias de formacion pueden 



Tabla 6-2- Energias libres tipo de formacion, a 25°C 









4fo 


Sustancia 


(cal/mol) 


Sustancia 


(cal/mol) 


HCl(g) 


-22,770 


Ag 2 0(s) 


-2,590 


H 2 0(1) 


-56,690 


HgOfs) 


-13,940 


H 2 0(g) 


-54,640 


PbS0 4 (s) 


-193,890 


CO(g) 


-32,810 


CH<(g) 


-12,140 


CO a (g) 


-94,260 


C 2 H 6 (g> 


-7,860 


NO(g) 


20,720 


C,H 4 (g) 


16,280 


NO,(g) 


12,390 


C 2 H 2 (g) 


50,000 


N 2 0 4 ( g ) 
H 2 S(g) 


23,400 


C 6 H 6 (g) 


30.990 


-7,890 


C 8 H a (l) 


29,760 


S0 2 (g) 


-71,790 


CH 3 OH(l) 


-39,730' 


NH 3 (g) 


-3,980 


C e H,OH{l) 


-41.770 


NaCl(j) 


-91,790 


HCOOH(J) 


-82,700 


AgGl(s) 


-26,220 


CH 3 COOH(1) 


-93,800 



usarse para calcular AF 0 de las reacciones en formå anåloga a los caiores 
de formacion empleados en el cålculo de los caiores de reaccion. Asi, por 
ejemplo, al tomar los datos de la tabla, hallamos el cambio de energia 
libre tipo a 25°G correspondiente a la reaccion 

NO(g) + ~0 2 (g) = XO,(g) 

Aiff„ - AF» 0 , - \aF° no + i 

= 12,390 - ~20,720 - 0 
= "8330 cal 

CRTTERIOS DE EQUILIBRiO 

Aunque el establecimiento de equilibrio en los sistemas se ha mencio- 
nado en numerosas ocasiones no se ha especificado aiin ningiin criterio 
termodinåmico para el mismo. En realidad, es posible deducir buen nii- 
mero de criterios en términos de varias funciones terrriodinåmicas y de las 
condiciones baj o las cuales æ estableci6 el equilibrio. Nos limitaremos 
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a discutir aquf tres enterios que son de måximo interfs y utilidad al tra- 
bajar con problemas qumiicos. 

Un sistema en equilibrio representa un balance de las fuerzas impul- 
soras y dc oposicion, es decir, una condicion dc re\ersihilidad. Ademås, 
jio se obtiene ningun trabajo de un sistema en este estado. Bajo estas 
rondicioncs la ecuacion (17) del ultimo capitulo nos da 

TdS - dE- PdV = 0 (67) 

El volumen y la enerela son aqm ronstantes, entonces dE = dV = 0. 
y también dS — 0. Por tanto, podemos escribir pasa un sistema en equili- 
brio cuando E y V son constantes, que en un cambio infinitesimal 

(as),F-0 (68a) 

y en un cambio firti to 

(AS) s , r = o (68b) 

Las ecuaciones (68a) y (68b) corresponden a un måximo en la entropia 
del sistema por la razon siguiente. El proceso espontåneo tiende 3 proce- 
der con un incremento de entropia, es decir, con dS positivo. A su vez un 
proceso no espontåneo realizado con E y V constantes debe poseer dS 
negativa. De aqui que en el equilibrio dS = 0, la entropia debe ser un 
måximo. 

El criterio de equilibrio cuando T y V, son constantes expresa en 
funcion de la energfa libre de Helmholtz. Al diferenciar la ecuacion ( 1 ) 
obtenemos 

dA - dE - SdT - TdS 

6 

TdS - dE= -dA - SdT 
Al sustituir la ultima expresion en la ecuacion (67) obtenemos 

dA + SdT + PdV = 0 (69) 

Si T y V son constantes 

(dA) TwT = 0 (76a) 
en un cambio infinitesimal, y para un cambio finito 

(AA) T ,v~0 (70b) 

Las ecuaciones (70a) y (70b) corresponden a un minimo en A para el 
sistema, puesto que AA es negativa para un cambio espontåneo y positiva 
Para uno no espontåneo. 

Al diferenciar la ecuacion (21) resulta 

dF=dA+ PdV + VdP 

6 

dA + PdV = dF - VdP 
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La insercion de esta ultima cn (69) nos da 

dF -h SdT - VdP = 0 (71) 
y cuando TyP son constantcs 

(3F) rjP = 0 (73a) 

en un cambio infinitesimal, y para un cambio finito 

(AF) T , P = 0 (72b) 

Por iguales razones a las establecidas para la energia libre de Helm- 
holtZj la energia libre de Gibbs resulta un rmnimo en un sistema en 
equilibrio. 

Los ties criteiios de equilibrio desarrollados an tes son igualmente im- 
portantes excepto que difieren entre si en las restricciones impuestas, es 
decir, en las variables que se mantienen constantes. De los tres criterios 
dados, el que se expresa en funcion de F es el de mayor aplicacion en 
qufmica, puesto que las variables independientes con que se trabaja mås 
frecucntemente son la temperatura y la presion. 

EQUILIBRIOS FISICOS QUE COMPRENDEN SUSTANCIAS, PURAS 

Para una sustancia pura en una sola fase, tal como el agua lfquida 
o gaseosa, la variacion de energia libre viene dada por la ecuacion (27) 

dF = -SdT + VdP 

Para que exista equilibrio en la fase, dF debe ser 0 cuando T y P 
son constantes con lo cual dT — dP = 0; lo cual nos dice que la fase 
estå en equilibrio cuando la presion y temperatura son constantes y uni- 
formrs en toda ella. 

Oomideremos una situacion mås interesante, la transicion de una sus- 
tancia puia desde una fase a otra. Por ojemplo, el paso de una sustancia 
de una formå cristalina a otra. el cambio de solido a lfquido, la sublima- 
cion de un solido > la vaporizacion dr un Hquido. Todos estos cambios 
sc representan por la ecuacion 

A, =A, 

o bien, por 

AF = F t - F, (73) 

donde F, y F x son las energias libres molares dc la sustancia en los esta- 
dos final e inicial, rrspectivamente. Todas cstas transformaciones alcan- 
s^aran equilibrio cuando AF = 0 a temperatura y presion constantes. Im- 
puesta esta condicion en la ecuacion (73), nos da F 2 = Fj ; o en otras 
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palabras, todas estas transformaczones estardn en cquilibrio a presion y 
tcmpifatura constantes cuando la energia libre molar de la sustancia sea 
igual en ambas fases. 

Supongamos que existen dos fases en equilibrio y que varia la presion 
del sistema en dP. La temperatura del sistema cambiarå en dT a fin de 
preservar el equilibrio. En tal situacion, dP y dT se relacionan ask Como 
f, es igual a Fi tendremos también dF 2 — dF^ Pero por la ecuacion (27) 
dF, = ~S 2 dT + V 2 dP y dFr = -S 1 dT f V r dP. AL igualar estas cxpre- 
siones, resulta: 

-SidT + VidP = -SidT + V^dP 
(Vi - VOdP = (S, - SJdT 
dP QS, ~ >Si) 
dT (7, - V,) 

-g ™ 

donde AS = S 2 — S, es el cambio de entropia y AV = V 2 — V 1 es la 
variacion en volumen del proceso. Ademås la ecuacion (20) con AF — 0, 
nos da AS = AH/T, donde AH es la variacion de entalpia en la transfor- 
macion revenible que ocurre a la temperatura T. Al sustituir este valor de 
AS en la ecuacion (74) resulta 

dP _ AH 
dT TAV 

La ecuacion (75) conocida como ecuacion de Clapeyron relaciona el 
cambio de temperatura que debe acompanar al de presion en un sistema 
de dos fases de una sustancia pura en equilibrio. De nue\o, la ecuacion 
ensena que dPjdT estå relacionada directamente con la entalpia de tran- 
sicion e inversamente con la temperatura y cambio de volumen que acora- 
panan. a la transformacion. 

Para integrar la ecuacion (75), AH y AV deben conocerse como fun- 
cl ones de la temperatura o presion. Como tal informacion, ordinaiiamente 
no estå disponible, la ecuacion (75) se usa en formå diferencial, erto es: 

Fg ~ Pl = — (76) 

T 2 -Tj TAV 

donde T es el promedio entre T 1 y T 2 , o bien, se integra la ecuacion bajo 
e ^ supuesto de que AH y AV son constantes. Entonces obtenemos: 
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ecuacion algo mås exacta que la (76) y preferible en cålculos que com- 
prendan cambios apreciable? de temperatura. 

USO DE LA ECUACION DE CLAPEYRON 

En la formå antrrior se utiliza principalmente para calcular el equi- 
librio en fases condensadas, esto es, cquilibrios que comprenden solidos y 
lfquidos. Su uso se ilustra mejor en la discusion siguientc: Se demostro 
en el capitulo 2 que la fusion de un solido puro ocurre a una temperatura 
fija para una presion establecida, y va acompanada por una absorcion de 
calor igual a AH f — Hi — H s , donde el valor de AH; es el calor molar 
de fusion, y Hi y H s son respectivamonte las entalpias molares del liquido 
y solido. Al mismo tiempo, el proceso va acompanado de un cambio de 
volumen AVf — Vi ~ V s , donde Vi y V s son los volumenes molares del 
liquido y solido. Si ahora cambiamos la prc-ion total del sistema de P t a 
P 2 , entonces la temperatura de equilibrio varia de 7\ a T... Para calcular 
la extension del cambio por medio de la ecuacion de Glapeyron, conside- 
remos espeefficamente el siguiente ejemplo. En el åcido acético el punto de 
fusion a 1 atm de presion es 16.61 C C, &H S - 2.800 cal/mol, y AF/ - 9.614 
cc/mol. ^Cuål sera su punto de fusion a 11 atm de piesiån? De la ecua- 
cion (76) deducimos 

(41.29, SH 

donde el faclor 41.29 convierte las calorias a cc-atm. Al colocar los datos 
del åcido acético obteiiemos 

h — ti 

y de aquf 



Se observarå que el efecto dc la presion sobre el punto de fusion no es 
grande, y con pequenas variaciones de presion puede descartarse. 

El agua es un ejemplo interesante de sustancia que posee V s mayor que 
V Vi y por lo tanto su punto de fusion disminuye al aplicar la presion. 

La temperatura a la cual una modificacion de la fase solida de una 
sustancia lleva a cabo una transforrnacion a otra formå, es como cn la fu- 
sion, una funcion de la presion, y también en este caso, viene de nuevo 



289.76(10) (9.61 1) 

= 0.2U°C 

2.800(41.29' 



h = 16.61 + 0.24 
= 16.85°C 
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dada, por la ecuacion de Glapeyron, pero AH y AF son ahora el cambio 
de entalpia y de volumen que acompaiiari a la transformacion, es decir las 
representaremos por AHt y AV t . Para estas transiciones AH t es siempre 
positivo si la transformacion es desdc una formå estable a temperaturas 
bajas a otra que es estable a temperaturas mas altas, y negativo para las 
transforrnaciones invers as. 

LA PRESION DE VAPOR DE LOS LIQUIDOS 

Se ha puesto la atencion en el hcclio di? que un liquido colocado en 
una vasija se evaporarå parcialinente para establecer una presion de vapor 
encima del liquido que depende de la naturaleza de éste, y es. en el cquili- 
biio, constante a cualquier temperatura establecida. Esta presion es co- 
norida como presion saturada de vapor del liquido correspondiente. En 
tanto se inantienc ésta, cl liquido no exhibe mås tcndencia a evaporarse, 
pero a una presion menor hav una nueva transformacion hacia la fase de 
gas, y a otra mås elevada se verifica una condensacion, hasta restablecer 
la presion de equilibrio. 

Para un liquido cualquiera la vaporizacion va acompanada de absorcion 
de calor y la cantidad de éste, para una temperatura y presion dadas: re- 
querida para calentar cierto peso de liqiiido s? conoce con el nombre de 
calor de vaporizacion y es la difereneia de entalpia dc vapor y liquido, esto 
es, AH, = Hf — Hi, donde &H V es el calor de vaporizacion y H v y Hi las 
entalpias de vapor y dr liquido. 

En una evaporacion AH l es positiva siempre. mientras que ert una con- 
densacion es negativa y numéricamente igual al calor ab^oibido en la va- 
porizacion. Coino cabe csperar de ]a definirion de AH; &H V cb la difereneia 
entre la energfa interna del vapor y del liquido AE V = E — y el trabajo 
de expansion en el cambio dr fast.-: es decii 

AH,. = AK, + PAF„ (78) 

donde P es la presion de vapor y AV, = V v — Vi. 

Hay varios procedimientos de medir la presion de vapor de un liquido 
que se clasifican en eståticos y dinåmicos En los primeros se deja que 
c l liquido establezca su presion de vapor sin que haya ningun disturbio, 
mientras que en los dinåmicos el liquido hierve o se hace pasar una co- 
rriente inerte de gas a través del mismo. 

La lfnea de separaeion entre esos métodos no cs muy clara siempre, y 
un. procedimiento particular es a veces, una combinacion de los dos. 

El método iwteviscopiro de Menzics y Smith es preciso, flexible y con- 
veniente para la medicion de las presioncs de vapor c[ c una sustancia cn un 
intervalo amplio de temperatuias. En la figura 6-2 sc inut i stra uri dispositivo 
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simple de laboratorio. El bulbo B se llena aproximadamente en su mitad 
o tres cuartas partes con el lfquido problema, y en la porcion en formå de 
U del tubo C, se colocan 2 6 3 cm de altura de dicho lfquido: entonces el 
isotcniscopio se conrcta al resto del aparato y se sumerge en iin bano Ma- 
ria A, cuya temperatura se mide con un termometre D. El aparato va provis- 
to de un tubo barométrico para medir la presion, mientras que G es un 
frasco grande que atenua las fluctuaciones de presion del sistema. Esta 
botella se conecta bien a una bomba de succion o de aire. En la operacion 
se evacua el sistema hasta que hierve el liquido vigorosamente en B, a 
fin de expulsar todo el aire de BC. 




Al aire 
A la bomba 



Figura 6 2 . Disposicion del isoteniscopio en la determinacion dc la presion de vapor. 



Se ajusta el bario A a la temperatura deseada y se admite aiie lentamente 
al sistema hasta que los niveles de liquido en el tubo C en formå de U son 
exactamente ignales. En estai eondiciones. las presionrs en ambos lados 
del tubo en U deben ser iguales. Es evidente que entonces, la presion de 
vapor en B debe ser ig-ual al resto del aparato y puede obteneise de la lec- 
tura del barometre y de la columna de niercuiio en E. La diferencia entre 
la presion barométrica y la de E, es la presion de vapor del lfquido ell B 
a la temperatura del bano. Las lecturas a diferente temperatura se obtienen 
cuando las cambiarnos en el bario A y icpetimos la operacion. 

Un método dinamico simple se pricenta en la figura 6-3. El liquido 
problema B se hier\e drspués de eliminar el aire que rontienc bajo una 
presion externa medida y se lee la terripcratiira de condensarion del vapor 
con un termometre T. La presion barométrica menos la presion P es aquella 
en que el lfquido hierve, y es la de vapor del lfquido a la temperatura T- 
Si cambiarnos de presion P, el lfquido hierve a distintas temperaturas y se ob- 
tiene la presion de vapor correspondiente. La funcion del matraz C es la de 
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condensar cualquier escape de vapor y evitar la destilacion del Hquido 
en el manometro de mercurio. 

Walker propuso uri método dinåmico mås elaborado que consiste en la 
saturacion de algun gas inerte como el nitrogene con vapor al burbujear 
una cantidad medida de gas por el liquido a temprratura constante y con- 
densåndolo o absorbiéndolo después para pesar dc esta manera el vapor 
del Hquido. Si P t es la presion en el aparato en condiciones de saturacion, 
n ff los moles de gas que pasan por él, y n v - ~ W x jM v el numero dc moles de 



— - A ia bomba 




Figura 6 3 . Método del punto de ebullicion para la determinacion de la presion 

de vapor. 

vapor colectado, entonces la prrsion parcial del vapor P que es igual a la 
de vapor del Hquido en la condicion de saiuracion es: 



(79) 



Este procedimiento, es por regla general mucho mas tedioso que los 
otros mencionados, pero permitc excelentcs resultados. Se usa especialmente 
e n la determinacion de las presiones dc vapor parcial de mezclas de Kquidos. 



VARIACION DE LA PRESION DE VAPOR 
CON LA TEXIPERATUR.4 



La presion de vapor de un liquido, es coristantc a una temperatura 
dada, pero aumenta si lo hace la temperatura basta el punto cutico del 
liquido. Por encima de la temperatura critica. no e\iste >a liquido, y por 
tanto no tiene validez el concepto de presion de vapor satnrada. 

Es facil de comprendcr el auinento de la presion de vapor teniendo en 
cuenta la teoria cinética. AI aurnentar la tempciatuia es mayor la porcion 
de moléculas cjue adquiercn la energia suficiente para escapar de la fase 
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liquida, y en consecuencia se precisa mayor presion para establecer un 
equilibrio entre cl vapor y el liquido. Por encima dc la temperatiii-a critica 
la tendencia de escape de las moléculas es tan elevada que r.inguna pre- 
sion aplicada cs suficiente para mantenerlas unidas cn el cstado liquido, y 
toda la masa persiste como gas. 

La figura 6-4 nos muestra la formå en que varia la presion de vapor 
con la temperatura. Hay un ascenso lento a baj as temperaturas, y lucgo uno 
muy råpido como pucde observarse por aumento de la pendiente de las 
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Figura 6-4. Variation dc la presion de vapor can la temperatura 

curvas. Esta variation de la presion de vapor con la temperatura se expresa 
matemåticamente con la ecuacion de Clausius-Clapeyron. Para la transi- 
tion de Kquidos a vapor P es la presion a la temperatura T, AH = AH V 
el calor de vaporizacion de un peso dado de liquido, y V 1 = Vi el volumen 
del liquido, mientras que l~ 2 — V g es el volumen del mismo peso de vapor. 
En consecuencia, para la vaporizacion la ecuacion de Clausius-Clapeyron 
puode escribirse asi : 

^ - U (80) 

dT T{V g - Vi) 

A temperatura no muy proxima a la critica Vi es muy pequena comparada 
con V g y puede despreciarse. Asi a 100 & G, V g del agua es 1,671 cc por 
gramo, mientras que V% es solo 1.04 cc por gramo. Ademås si suponemos 
que el vapor se comporta esencialmentc como un gas ideal, entonces V g por 



Variacion de la presion de vapor con la tcmperatura 225 



mol viene dada por V g = RT/P y la ecuacion (80) se transforma en: 



dP 


AH, 


dT 


TV, 


1 dP 


AH. 


PdT 


RT 1 


dlnP 


AH. 


dT 


RT 1 



RT* 



(81) 



La ecuacion (81) se conoce como ecuacion de Clausius-Clapeyron. Para 
poder integrarla es necesario que AH, calor de vaporizacion molar, se 
conozca como una funcion de la temperatura. Si suponemos como una apro- 
ximacion, sin embargo, que en todo el intervalo problema AH V permanece 
constante, la integracion conduce a: 

° *-*--afc*(?) + 0 < 82b) 

donde C y C son constantes de integracion. La ecuacion (82) predice que 
el logaritmo de la presion de vapor debe ser una funcion del reciproco de la 
temperatura absoluta. Ademås, la comparacion de la ecuacion con la de una 
Hnea recta, esto es, y =■ mx ~\~ b, sugiere que si logi 0 P para un Hquido, se 
grafica contra l/T, la gråfica debe ser una Hnea recta con una pendiente 
m = ( — AH V /2.303R) , e y — interseccion b = C lo que va de acuerdo 
con los hechos que se c^servan en la figura 6-5, donde los datos mostrados 
en la figura 6-4 se grafican ahora como log 10 P contra l/T. De las pen- 
dientes de las lmeas, se deducen los caiores de vaporizacion de diversos 
lfquidos, asf 

pendiente = m = ■ 

F 2.303J? 

Y por lo tanto 

AH V = - 2.303 Rm= - 4.576 m cal mol- 1 

El calor de vaporizacion se obtiene en calorias por mol cuando el valor de 
R se usa en calorias por mol y por grado, es decir: R — 1.987, y asi obtene- 
mos un valor promedio del calor de vaporizacion en el intervalo de tem- 
peraturas consideradas. 

Para obtener C en (82b) lo mejor es sustituir en esa ecuacion el valor 
calculado de AH V y un valor de log l0 Py l/r que corresponde a un punto 
de l a Hnea y asi hallar C. Una vez que conocemos AH V y C se calcula få- 
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cilmente la presion de vapor del Hquido a cualquier temperatura por simple 
sustitucion del valor deseado de T. 

Diremos unas palabras sobre las unidades de los diversos términos de la 
ecuacion (82b) . Como AH, y R estån dadas en calorias, el primer término 
del lado derecho de la ecuacion es independiente de las unidades en que se 
expresa P. Sin embargo la magnitud de C depende de las unidades en 
que expresamos ]a presion. En consecuencia, al establecer una ecuacion 
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Figura 6 5 . Gråfica del Iog,o P contra l/T en diversos liquidos 

para la presion de vapor es esencial establecer con claridad si P se expresa 
en atmosferas, milmietros de H g u otra unidad. Anålogamente, si usamos 
una ecuacion procedente de alguna fuente de informacion debemos cuidar 
de las unidades en que esté expresada. 

Otra formå de (82b) se obtiene por integracion de (81) entre los Hmites 
Pi y Pi 1 ue corresponden a las temperaturas T 1 y 7Y Entonces 

, p, ah„ r i ~i r * 
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La ecuacion (83) peraiite calcular AH V de los valores de la presion de 
vapor a dos temperaturas, o, cuando se conoce AH V se puede calcular P 
a cierta temperatura deseada a partir de una simple presion de vapor dis- 
ponible a cierta temperatura dada. 

Ejemplo: A 373.6°K y 372.6°K la presion de vapor de H 2 0([) es 
1.018 y 0.982 atmosferas respectivamente. ,;Cuål es el calor de vaporizacion 
del agua? Por medio de la ecuacion (83) tenemos: 



, P s AH, [T 2 - TJ 
1Ogl0 F" I = 2~303/?[ TJ\ J 



1.018 



l0g 0.982 2.303^1.987 



AH, = 9790 cal/moi 
= 540 cal/g 

El valor observado experimentalmenre a 373.21 °K es 538.7 calorias por 
gramo. 

Los caiores de vaporizacion de los liquidos son medibles también direc- 
tamente en un calorfmetro, por condensacion de un peso definido de vapor, 
y observando el ascenso de temperatura del calorfmetro, o proporcionando 
al lfquido una cantidad definida de energfa eléctrica y midiendo el peso de 
lfquido vaporizado. El calor de vaporizacion de un lfquido, disminuye en ge- 
neral con el aumento de temperatura y se hace cero en la temperatura 
crftica. Para el åcido acético, sin embargo AH, aumenta al comienzo, al- 
canza un måximo a unos 120°C, y luego disminuye para valores crecientes 
de temperatura. Los caiores de vaporizacion de algunos lfquidos difieren 
ampliamente, asf sucede con el del agua que es anormalmente alto; hecho 
que habla de la complejidad de este lfquido. 

La ecuacion (82b) no es estrictamente vålida en un intervalo amplio 
de temperatura a causa de la supuesta constancia de &H r . Cuando hay datos 
disponibles de la variacion de AH V con la temperatura, es posible integrar 
(81) para hallar una mayor concordancia con la experiencia y en un in- 
tervalo de temperatura mucho mås amplio. Cuando no hay disponibles tales 
datos los de presion de vapor-temperatura van correlacionados en ecuacio- 
n es empfricas de formå 

\ogP = A - ^ + C log T + DT + . . . (84) 
donde A, B, C y D son constantes 

EL PUNTO DE EBULLICION DE LOS LIQUIDOS 

El punto de ebullicion normal de un lfquido, cs la temperatura a la 
cual su presion de vapor es igual a 760 mm Hg 6 1 atm. Sin embargo, 
un liquido puede hervir a cualquier temperatura que varia entre su punto de 
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congelacion y la temperatura critica simplemente al elevar o hacer descen- 
der la presion externa que actua sobre el mismo. Por esa razon, es posible 
establecer en general que el punto de ebullicion de un liquido. es la tem- 
peratura a la cual su presion de vapor iguala la externa ejercida sobre su 
superficie. El punto de ebullicion, se caracteriza por la formacion de burbujas 
de vapor dentro del liquido, que se elevan y escapan a la fase de vapor. 

El cambio en el punto de ebullicion producido por una variacion de 
presion se calcula con ayuda de la ecuacion de Clausius-Clapeyron. Si se 
conoce AH. de un liquido y si 7\ es su punto de ebullicion a la presion 
Pi', T 2 el punto de ebullicion a la presion P 2> se deduce inmediatamente a 
partir de la ecuacion (83). Si no conocemos AH, puede evaluarse con 
la regla de Trouton que establece 

~~ constante (85) 
Tb 

es decir la relation del calor molar de vaporizacion de un liquido al de su 
punto normal de ebullicion en la escala absoluta, es la misma para todos los 
Uquidos. 



Tabla 6 3 . Las constantes de Trouton de los liquidas 





AH V en el punto 


P. ebullicion 


Constante 




de ebullicion 


normal 


de 


Liquido 


(cal mol -1 ) 


(°K) 


Trouton 


Nitrogeno 


1,338 


77.4 


17.3 


Oxigeno 


1,636 


90.2 


18.1 


Åmoniaco 


5,570 


239.8 


23.2 


Eter etilico 


6,220 


307.8 


20.2 


Acetona 


7,230 


329.4 


21.9 


Acetato metilico 


7,270 


330.5 


22.0 


Cloroformo 


7,040 


334.4 


21.0 


n-hexano 


6,850 


341.9 


20.0 


Tetracloruro de carbono 


7,140 


350.0 


20.4 


Benceno 


7,350 


353.3 


20.8 


Nitrobe nceno 


9,660 


484.1 


20.0 


Mercurio 


14,200 


629.8 


22.5 


Zinc 


23,700 


1,180 


20.1 


Hidrogeno 


216 


20.5 


10.5 


Audo f6rmico 


5,520 


374.0 


14.8 


Acido acético 


5,810 


391.3 


14.8 


Agua 


9,710 


373.2 


26.0 


Alcohol propilico-n 


9,880 


370.4 


26.7 


Alcohol etilico 


9,410 


351.6 


26.8 


Eismuto 


46,100 


1,723 




Estano 


77,700 


2,533 
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Otra formå de establecer la regla es que la entropia de vaporizacion 
de todos los lfquidos en sus puntos normales de ebullicion es una constante. 
Cuando se expresa AH V en calorias por mol y T en grados K se obtiene 
que el valor de la constante es 21. Esta regla es aproximada como se Ob- 
serva en la tabla 6-3, Se mantiene bastante bien para los Equidos mostrados 
en la primera seccion de la tabla, pero las constantes son baj as para ei 
hidrogeno y los åcidos, y elevadas para el agua, los alcoholes y algunos 
metales. 

PRESION DE SUBLIMACION DE LOS SOLIDOS 

Muchos solidos presentan una presion de vapor discernible y medible. 
La presion de vapor de equilibrio de un solido, conoeida como presion de 
sublimacion, es totahnente anåloga a la de vapor saturado de un liquido. 
Para cualquier solido dado la presion de vapor es constante a cierta tem- 
peratura establecida, y el proceso va acompanado de una absorcion de calor 
llamada de sublimacion AH 3> y por un cambio de volumen AF, = V B — 
V g , donde V, es el volumen molar del solido, que si lo suponemos despre- 
ciable en relacion con V f y también que el vapor se comporta como un 
gas ideal, entonces la variation de la presion de sublimacion de un solido 
con la temperatura estå dada de nuevo por la ecuacion de Clausius Cla- 
peyron. Ahora T es la temperatura de sublimacion y AH, es el cambio 
térmico. En las sublimaciones esta ecuacion se maneja lo mismo que en las 
vaporizaciones, e iguales tipos de information se obtienen a partir de 
las ecuaciones como para los procesos de vaporizacion. 

A una temperatura dada, la sublimacion de un solido es equivalente 
a la fus?6n del solido y la vaporizacion del liquido que resulta. Como AH 
en un proceso es independiente del camino, encontraremos que a una tem- 
peratura T 

AH. = AHf + AH V (86) 

de aqui, cuando cualquiera de estas dos cantidades se conocen, es posible 
calcular la tercera mediante la ecuacion (86). 

REFERENCIAS 

Véase las senaladas al final de los Capitulos 3 y 4. También 1. A. Weinberger, 
Physical Methods of Organic Chemistry, Interscience Fublisherf, Ina, Nueva York, 
19 59. Capttulos 7, 8 y 9, 

p ROBLEMAS 

1. El volumen molar del C 6 H P (1) es 88.9 cc a 20°C y una atm de presion. 
Suponiendo que el volumen cs constante hallar AF y AA en la compresion de un 
•nol de liquido desde una a cien atmésferas. 

Rtspuesta: HF ~ 213 cal mol- 1 ; M — 0. 
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2. Dos moles de un gas ideal se comprimen isotémiica y reversibleraente a 100°C 
desde una presion de 10 a 25 atm. (a) Hållese los valores de AF y AA en este pro- 
ceso. (b) iCuaies son los valores de AE, AH, AS, q y w para este proceso? 

Respuesta: (a) AF = 1,359 cal. 

3. Tres moles de un gas ideal se expanden libremente a 300 C K desde un volu- 
men de 100 a otro de 1,000 litros. (a) ;Cuales son los valores de AF y AA en este 
proceso. (b) ^Cuåles St>n los valores de AE, AH, AS, q y w? 

4. Cierto gas obedece a la ecuacion 

PV, = RT + aj> + a,P 2 

donde V m es el valumen molar y jj y a, son constantes dependientes unicamente de 
la temperatura. ;Cuål sera la expresion de AF y AA cuando un mol de gas se 
comprime desde P 1 a P 2 a la temperatura T? 

5. Calcular la diferencia en calorias entre AF y AA a 25°C de la reaccion 

, 1 

R t (g, 1 atm) + -0 2 (g, 1 atrn) = H 2 0(1) 

Respuesta: AF — AA = — 888 cal. 

6. En cierto proceso AF = - 12,000 cal y AH = - 17,500 a 400°K. Hallar para 
este proceso a esta temperatura AS, [c(AF)/3X] i , y \p{AA)/ZT] v . 

7. Suponiendo que el proceso mencionado en el problema 6 se lleva a cabo 
reversiblemente. ^Cuånto calor se desprende en el mismo? 

8. En cierta reaccion AF = 13,580 + 16.1 T Iog 10 T - 72.59 T. Hallar AS y 
AH de la reaccion a 25°C. Respuesta: AS = 25.74 ue; AH = 11,490 cal. 

9. En la reaccion H a O(l) = H 2 0(g, 23.76 mm Hg) AF 25 o C = 0. Suponiendo 
que el vapor de agua se comporta como un gas ideal, hållese AF a 25° G en la 
reaccion 

H 2 0(1) =H 2 0{g, 1 atm) 

Respuesta: AF = 2,050 cal. 

10. En la reaccion H s (g, 1 atm) + Cl^fg, 1 atrn) =2 HGl(g, 1 atm) AF a 
25°C es — 45,400 cal. Hållese AF del proceso siguiente: 

H 2 (g, 2 atm) + Gl 2 (g, 1 atm) = 2 HCl(g, 0.1 atm; 

11. Para cierto gas el cambio de volumen como una funcion de la presion, esta 
dado por AV = a, + a 2 P, donde a, y a, son constantes que dependen solo de la 
temperatura. jCuål sera el cambio de energia libre, cuando a T constante varia 
la presion desde P 1 a P,? 

12. A — 50°C los volumenes molares del N z (g) a diversas presiones son los 
siguientes: 

P (atm) 7 (l/mol) 

1 18.28 

20 0.890 

40 0.434 

60 0.284 

100 0.167 

200 0.0879 

300 0.0671 

400 0.0579 

500 0.0526 

Determinar los coeficientes de actividad del gas a 100, 200 Y 500 atm. 
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13. Usando la tabla 6-1, hallar dF en la compresion isotérmica de l mol de 
H 2 (g) desde 50 a 500 atm a 100°C. Comparar el resultado can el valor obtenido 
a l suponer que H 2 (g) se comporta como un gas ideal. 

14. Cierto gas a una temperatura T obedece la relation PV = RT + BP + CP Z 
Deducir la expresion In y del gas como funcion de P a dicha temperatura. 

15. Si en el problema 14, T = 223,20°K, B = — 3.69 X 10~ 2 y C = 1.79 X 
10 -4 para un volumen dado en litros y la presion en atmosferai. ^Cuål sera 'cl cae- 
{Lciente de actividad del gaj a un valor de la presion de P = 100 atm? 

Respuesta: y = 0.858. 

16. De los datos senalados en el problema 1, calcular la actividad del C 5 H 0 (1) 
a 20°C y 100 atm de presion. 

17. Derivar la expresion de la variation de actividad con la temperatura a pre- 
sion constante. 

18. La energia libre de formacion tipo del H 2 0(1) a 25°C es — 56,690 calorias. 
Hallar la energfa libre de formacion de H,«0 a 25° C a partir del tL, a la presion 
partial de 0.01 atm y O, a la presion parcial de 0.25 atm. 

Respuesta: AF =- 53,550 cal. 

19. En la formacion del C 2 H s OH(l) AF °-„ C = - 41,770 cal. Hallar bF a 25°G 
para la reaction 

2C(s) + 3H,(g,/ = 50atm) + lo 2 (g,/ = 100 atm) = C 2 H 5 OH(l) 

20. Deducir el criterio de equilibrio bajo las siguientes condiciones: 

(a) Cuando son constantes H y P 

(b) Cuando son constantes S y V 

(c) Cuando son constantes S y P 

21. Hallar el criterio de equilibrio en las condiciones siguientes: < . ' 

(a) Cuando S y E son constantes 

(b) Cuando son constantes S y H 

22. Teniendo en cuenta los Jatos de la tabla 6-2, calcular AF 0 a 25°C de las 
reacciones siguientes: 

(a) C 2 H,OH(l) + O, (g) = CH a COOH(I) + H 2 0(1) 

(b) 2C0 2 (g) = 2CO(g) + O, (g) 

cCual de ellas es espontånea en la formå en que se encuentra escrita, en el estado 
tipo? Respuesta: (a) AF a = — 108,720cal. 

23. Utilizando las entropias absolutas de la tabla 5-2, calcular el valor de A//° 
a 25 C G correspondiente a las reacciones del problema precedente. 

24. Teniendo en cuenta la serie de reacciones que se dan a continuacion, ha- 
llar la energia libre de formacion del N 2 0 4 (g) a 25°C: 

\ Ntfe) + \ 0,(g) = NO(g) AF° 2 ^ K = 20,720 cal 
NO(g) + ^ 0 2 ( K ) = N 0s (g) & F ° is , K = -8330 cal 
2 N0 2 ( S ) = N,0 4 ( g ) AF° ts . K = -1380 cal 
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25. A partir de las entropias absolutas y los caiores de formacion correspondien- 
tas, hallar la variacion de energfa libre a 25°C de la reaccion: 

CO(g} + H 2 0(L) _ C0 2 (g) + H 2 (g) 

26. En la sublimacion del Au{s) = Au{g) Atf° = 90,500 cal/mol y 

' 29S 2*K ' 

AF° . = 81,000 cal/mol. Ademås, 

298.2°K 

Au(f) : C p = 5.00 cal mol -1 grado-' 

Au(s): C p = 5.61 + 144 x 10~ 3 T cal mol- 1 grado -1 

Can estos datos hallar la expresion de AF° en funcion de T. 

Respuesta: AF° = 90,740 + 1.40 T log 10 T - 36.23 T + 0.72 X 10" 3 T 2 . 

27. En la reacciån MoS 2 (s) + 2 H 2 (g) - Mo()j + 2H 2 S(g) = 46,670 
calorias, AF° 25 „ c = 38,460 031, y iC„ estå dada por 

AC, ^-12.95 + 3.75 XlQ-3 r ^ °- 503 X 105 

Deducir la expresion de AF 0 como una funcion de T 

28. En la reaccion Cu(s) = Gu(g) 

AH° = 81,730 - 0.47 T - 0.731 X 10~ 3 T 2 
AS° = 34.94 - 1.08 log 10 T - 1.46 X 10-3 T 

Hallar una expresion de AF 0 como funcion de T. 

29. En la reaccion FeCO a (s) = FeO(s) + C0 2 (g) 

AF" = 18,660 - 14.42 riog 10 T - 6.07 T -\ 8.24 X IQ- 3 T 2 

Hallar Af/ 0 y AS« de esta reaccion a 25°C. 

Respuesta: AH 0 = 19,790 cal/mol; AS° = 43.1 ue. 

30. Para la reaccion C (s, grafito) + S 2 (g) = CS 2 (g) 

1.106 X 10^ 

Af 0 = -5,040 - 7.67 T log 10 T + 1.51 x 10-3 T 2 + + 2 1 58 T 

Ademås, 

1.169 x 10* 

C(s,grafito): C p = 2.673 + 2.617 X 10- 3 T — cal mol- 1 grado-' 

3.38 X 10 5 

CS 2 (g): C p = 13 - 75 + 049 x 10- J T — cal mol" 1 grado-' 

Con estos datas hållese la ecuacion C f para S 2 (g) en funcion de la temperatura. 

31. En la reaccion A^g) + 2B(s) = 2 AB (g), AF« estå dada Por 

AF" = A + BT ln T + CT + DT 2 
Hallar las expresiones de (a) 4,4«, (b) AHO, (c) A£«, (d) AS' 0 , (e) AC° y (f) a<7° 
en funcion de la temperatura. 
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32. Las densidades del Hg liquido y solido son 13 70 y 14 19 g/cc respectivamen- 
te en el punto de fusion, — 3887°C. El calor dc furion es 566 cal/åtomo g. Hallar 
el cambio del punto de fusion por variation de la presion. 

Respuesta- 0.0051° C/atm. 

33. El m-dinitrobencena funde a 89.8°C bajo una presion de 1 atm, y a 114,8°C 
bajo una presion de 968 atm. Si el calor de furion es 24.7 cal/g. iCuål es el 
cambio de volumen en la fusion? 

34. El calor de fusion del hielo es de 79.7 cal/g a 0°C.Las densidades del hielo 
y del agua a esa temperatura son 0.9168 y 0.9999 g/cc, respectivamente. Calcular el 
punto de fusion del hielo a 325 atm de presion, y comparar la respuesta con el va- 
lor observado que es de — 2.5-C. 

35. El nitrato de amonio sufre una transformation a 125 y 1 atm, y otra 
a 135.0°C y 1,000 atm de presion. La formå estable a temperaturas elevadas, tiene 
un volumen promedio de 0.0126 cc/g mayor que la otra modificacion para el inter- 
\alo de presion estudiado. A partir de estos datos calcular el calor de transition. 

Respuesta: 1,040 cal/mol, 

36. El AgI existe en dos formas a y /?, que estan en equilibrio a 146. 5°G y 
1 atm de presion. En el cambio de a a ji AH, = 1,530 cal/mol, mientras que 
AV -= —2.2 cc/mol. Hallar la presion a la cual la temperatura de transition es 
145.0°C. 

37. En la medicion de la presion de vapor de un liquido, por medio del isote- 
mscopio, se encontro que la altura del Hg en el manometro es de 53.32 cm a 40°C 
y 39.40 cm a 55°C. La presion barométrica fue de 741 mm. ,;CuåI es la presion de 
vapor del liquido a las dos temperaturas? 

38. En la medicion de la presion de vapor del etarol, por el método de satura- 
cion del gas, se obtuvieron los datos siguientes: 

Volumen del N, a 740 mm y 30°C = 5.6 litros 

Presion barométrica = 740 mm 

Temperatura = 30°C 

Pérdida de peso del alcohol = 1.193 g 

Hailar la presion de vapor del etanol a 30 °C. Respuesta: 78.2 mm de Hg. 

39. En el punto normal de ebullicion, 61.5°C, el calor de \aporizaci6n del CHC1 3 
es 59.0 cal/g. Suponiendo que el vapor se comporta como un gas ideal, y que el 
volumen del liquido es despreciable comparado con el del vapor, ^cuål es el valor 
de A£" por mol en el proceso de vaporizacion? 

40. La presion de vapor del etanol es de 135.3 mm a 40°C y 542.5 mm a 70°C. 
Calcular el calor molar de vaporizacion y la presion de vapor del etanol a 50°C. 

Respuesta. AH V = 9,880 cal/mol, P 50 „ c = 221 0 mm. 

41. El calor de vaporizacion del éter etilico es 83.9 cal/g mientras que su pre- 
S1 6n de vapor a 30°C es 647.3 mm ,:Cual sera la presion de vapor a 0 D C? 

42. La presion de vapor del CH 3 C1 entre —47 y — 10°C se representa por la 
«-uaci6n: 

-1,149 

éCuål es el calor dc vaporizacion de este liquido en calorias por gramo? 

Respuesta: 104.1 dal/ g. 
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43. Un liquido hierve a 120 C C bajo una presion de 725 mm Su calor de vapo- 
rizacion molar es de 8,200 cal/mol. Calcular el punto normal de ebullicion del 
liquido. 

44. El punto normal de ebullicion del C b H j Br es 156.15°C, Utilizando la regla 
de Trouton, hallar la presion de \apor a 100 C, > compararla con la obser\ada que 
es de 141 1 mm. 

45. El CCI^ exhibe Lis siguientes presiones de \apor a las temperaturas indicadas. 

t (°C) 30 50 70 100 

P(mmHg) 142 3 314.4 621.1 1 463.0 

Establecer una ecuacion que nos dé el log 10 P como una funcion de la temperatura. 

46. Beattie y Marple [/. Am. Ckem. Soc, 72, 1450 (1950)] dan la ecuacion 
siguiente de la presion de \apor del buteno-1 como una furicion de la temperatura 
entre -75 y 125 C 

1343 516 

\o Sl9 P (atm) = 5 475462 - 167.515 X 1Q- J T 

Hallar. (a) La expresion de AH V en funcion de la temperatura, (b) Af/j, a 300°K, 
(c) el punto normal de ebullicion del liquido. 

Respuesta (c) 267°K. 

47. El calor de \aporizacion de cierto liquido como funcion dc la temperatura 
esta dado por la relacion 

AH l = a -r bT t cT- 
donde o, b y c son constantes. t CuåI sera la expresion de lnf como funcion de T? 

48. Para medir el calor de \aponzaci6n de un liquido., calorimétncamente se 

pasaron 13.5200 g de vapor desde su estado liquido, inicialmente a 45.35°G al in- 

terior de un calorimetro y se condensaron aqui. Durante el proceso, la temperatura 

del calorimetro se clevo desde 25.015 a 26 525°C. Si la capacidad calonfica del 

calorimetro es 453 25 cal/grado, y el calor cspecifico del \apor es de 0.180 calo- 

ria gramo-' grado-'. t Cuai es el calor de vaporizacién del liquido en calorias 

gramo ? , 

Respuesto 47 1 calorias/gramo. 

49. La prcsion de \apor del CO_, solido es de 76 7 mm a — 103 C, y 1 atm 
a — 78 5 C Calcular cl calor de sublimacion del C0 2 

Respuesta 6,160 cal/mol 

50. A 630°K el calor de sublimacion del ZrBr 4 es 25,800 cal/mol, mientras q^ e 
la presion de \apor es de 1 atm c Cuål es la presion de sublimacion a 700°K ? 

51. A 0°C el calor de sublimacion del hielo es de 675.7 cal/g, mientras qu- cl 
calor de vaponzacion del agua es 595 9 cal/g. Calcular la velocidad del cambio ^ e 
la presion de vapor con la temperatura del agua y del hielo a 0 C A esta tempe- 
ratura la presion de \apor del agua es de 4 58 mm de Hg. 

52. El hielo esta en equilibno con el agua liquida exenta dc a i re a OO023°C 
bajo una presion de 1 atm, mientras que bajo la presion de su propio vapor, e l 
punto de fusion es 0 0075°C mås elevado Utilizando los datos dados en la tabla 
del problema 34, hallar la prision de sublimacion del hielo. 
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53. La presion de subhm;ici6n del N 2 0 viene dada por la relacion 

— 1 294 

■ogio P B f« = -~- + 1 405 ' 0 Sio T ~ 0 0051 r + 4.800 

Hallar la expresion del calor de sublimacion. de dicho compuesta en funcion de 14 
temperatura. 

54. La presion de \apor del arsénico liquido \iene dada por la ccuacion 

-2,460 
^ u P mm = -- + 669 

y la del ;irsénico solido por 

toff M p mm = + 10 8 

Hallar la temperatura a la cual las dos formas del As tiencn igual presion de vapor 
e Cuål es el \aIor de dicha presion? 

55. Para cierto liquido, el calor de vaponzacion es AH t = 13,500 — lOQFca- 
lonas/mol mientras que el punto dc ebullicion normal es 4QQ°K Suponiendo que el 
vapor se comporta como un gas ideal, hallar en el proceso de vaporizacion a 400 = K 

(a) M, (b) 4J, (c) AF, (d) AF 0 , (e) q, (i) w, (g) AF, (h) \A, (i) AC p y 

(j) AC, 



• I. , . 



7 



EQUIUBRIO QUIMICO 



Es un hecho familiar bien establecido, que muchas reacciones no fina- 
lizan, sino que proceden hasta cierto punto y se detienen, dejando con 
frecuencia cantidades considerables de reactivos inalte-ados. Bajo un con- 
junto de condiciones dadas de temperatura, presion y concentracion, el 
punto en el cual una reaccion particular parece detenerse es siempre el 
mismo; es decir, existe en este punto entre las concentraciones de los di- 
versos reactivos y productos una relacion fija definida. 

Cuando una reaccion alcanza este estado, se dice que se encuentra en 
equilibrio, que no debe considerarse como aquél en que cesa todo movi- 
miento, sino que es mås provechoso considerarlo como un estado en el 
cual la velocidad con que desaparecen los reactivos originando productos 
e s exactamente igual a la de interaccion de los productos que restablecen las 
sustancias reaccionantes. 

Bajo estas condiciones no hay una transformacion perceptible en el 
sistema, y el resultado final es un estado aparente de reposo completo. Este 
equilibrio se designa como dinåmico, en contraste con el eståtico donde 
110 hay movimiento alguno. Todos los equilibrios fisicos y quimicos entre 
estados se consideran de naturaleza dinamica. 

Los equilibrios quimicos se clasifican en dos grupos, esto es, a) los 
homogénqos y b) heterogéneos. Los primeros son los que se establecen en 
un sistema en el cual solo existe una fase, romo por ejemplo, aquellos 
sistemas que conticnen gasrs umeamente, o una sola fase Hquida o solida. 
Por otro lado, un equilibrio hetciogéneo, es aquél establecido en un sistc- 
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ma con mås de una fase, corno el que existen entre un solido y un gas, 
lfquido y gas, o solido y solido. 



LA CONSTANTE DE EQUILIBRIO TERMODIN AMICO 

En una reaccion, tal como 

«A + bB + ■ ■ ■ = cC + dD + ■ - • (1) 

el cambio de energfa libre, AF, a cualquier temperatura T, estå dada por 
la isoterma de reaccion, ecuacion (64). que se cstablecio en el ultimo 
capitulo, es decir, 

AF = AFo + * r in(H_^) (2) 

Las actividades senaladas son las de los productos al final de la reac- 
cion y las de los reactivos al coniienzo de la misrna. Sin embargo, hemos 
visto en el ultimo capitulo que el criterio de equilibrio es que AF — 0 a 
presion y temperatura constante. De aquf, que en el equilibrio la ecua- 
cion (2) se transforma'en 



0 = AF 0 + RT ln 



( acQ-i 



AF 0 = -RT ln ( a 'f» ' ' ' ) 



(3) 



Las actividades son ahora las de los reactivos y productos en equilibrio. 
Como a cierta temperatura AF°, el cambio de energfa libre en el estado tipo 
es una constante para una reaccion dada, se sigue que la relacion de acti- 
vidades en la ecuacion (3) debe ser también constante, es decir, 

aX ■ • • w 

y la ecuacion (3) puede escribirse asi: 

AF 0 = —RT ln K a (5) 

La ecuacion (4) define a K a , la constante de equilibrio termodinåmico 
de ia reaccion. También nos ensena que la relacion de actividades indicada 
dc productos y reactivos en el equilibrio debe ser constante e independiente 
de todos los jactorcs excepto de la temperatura."~De nuevo, la ecuacion (5) 
relaciona directamente la constante de equilibrio termodinimico de la re- 
accion a una temperatura T con el cambio de energfa libre en el estado 
tipo para la reaccion, y por esa razon, permite cl cålculo de K a a partir 
de AF" y viceversa. Esta ecuacion de gran importancia, simplifica el cålcu- 
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lo de la variacion de energfa libre, y permitc la prediccion de conducta 
de las reacciones qmmicas baj o diferentes condiciones sin recurrir a la 
experimentacion dirccta. Asf hemos \isto en el ultimo capitulo que para 
la reaccion 

i N 2 (g) + | H 2 (g) - NH 3 (g) AF, a „. 15 . K = -3,980 caj 

por medio de la ecuacion (5), hallamos para la constante de equilibrio 
a 298.15°K, que 

AF" 

logi, K a =- 2M3RT 

_ 3980 

2.303 X 1.987 X 298.15 
= 2.917 
K* = 826.1 

Al escribir la expresion de la constante de equilibrio las actividadcs de 
los productos debcn colocarse siempre en el numerador y las di: los reac- 
tivos en el denominador. La inversion de la relacion nos da la constante 
de la reaccion inversa; asi, por ejemplo, como puede verse en la ecua- 
cion (4), las dos constantes estån relacionadas recfprocamente entre si, 
es decir, 

^reaccion dirccta J£ ^ ^ 

reaccion inversa 



K p Y K c EN LAS REACCIONES GASEOSAS 

Antes de seguir es necesario relacionar las constante? de equilibiio ter- 
inodinåmico con las cantidades medibles experimentalmente, como son las 
presiones parciale: de los reactivos y productos en cl equilibrio en el caso 
de las reacciones gaseosas, y concentraciones para las rearciones en solu- 
cion. Aquf discutiremos las reacciones que involucran a los gases unica- 
mente, o gases y fases puras condensadas. Los equilibrios en las soluciones 
no electrolfticas se estudiarån en el siguiente capitulo y los ionicos en el 
capitulo 11. 

Vimos en el ultimo capitulo que la actividad de un gas puro es idéntica 
con la fugacidad y estå dada por a = Py, donde P es la presiån del gas 
Y y su coeficiente de actividad. JLa relacion correspondiente para un gas 
en una mezcla de ellos estå dada por la regla de la fugacidad de Lewis, 
que establece que la actividad de un gas cualquiera en una mezcla es igual 
a su presion parcial multiplicada por el coeficiente de actividad del gas 
puro a la presiån total de la mezcla. fDe acuerdo con esta regia, para una 
especie gaseosa cualquiera i cn una mezcla se cumple 

= WiP.y. (7b) 
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donde N, es la fraccion molar de i, P t es la presion total del gas de la 
mezcla y y, es el coeficiente de actividad del componente i puro a la pre- 
sion P t . 

Cuando la ecuacion (7 a) se introduce en la (4), resulta entonces para 
K a de una reaccion gaseosa en equilibrio 

K (Pcycy(P D y D y ■ ■ ■ 
' (PAyA)°{P B y B y ■ ■ ■ 

El primer término de la derecha en la ecuacion (8) se puede representar 
por K Vt es decir: 

y el segundo término por Ky„ donde 

Con estas definiciones, la ecuacion (8) resulta: 

K a = KpKy (11) 

K p es la conrtante de presiones de equilibrio de una reaccion; para eva- 
luarla, podemos usar cualquier unidad de presion. Sin embargo, para la 
sustitucion en las ecuaciones (11) y (5), las presiones deben expresarse 
en atmosferas. 

En la ecuacion (11), K a es una constante verdadera para una reaccion 
a una temperatura dada. Por otra parte, K y es una cantidad cuya magni- 
tud depende de los gases involucrados y de la presion. En gases ideales, o 
en los reales a presion cero, y = 1 y, de aqui, Ky = 1. Bajo estas condi- 
ciones, K a — K P , es decir, ambas constantes son iguales. En gases no idea- 
les, a presiones mayores que cero, los valores de y se desvian de la unidad 
y lo mismo sucede con K y ; de hecho, para una reaccion dada, el valor de 
Ky estå determinado por la presion total del sistema y variarå a medida 
que cambie esta ultima. Por lo tanto, se sigue de la ecuacion (11) que, 
mientras que para una reaccion y temperatura dadas K a es una verdadera 
constante, K p puede no serlo sino una funcion de la presion total de equi- 
librio. 

Los lmiites dentro de los cuales las presiones son reemplazables por las 
actividades, se han discutido en el capftulo precedente. En general, es P°" 
sible estableccr que K p es aproximadamente igual que K a a presiones to- 
tales baj as. Como la mayorfa de los ejemplos de equilibrio que citaremos 
comprenden gases en las condicionrs acabadas de scnalar, procederemos 
bajo la suposicion de que Ka es sinonimo de K r . 
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Aunque los equilibrios que comprenden gases se formulan mås frecuen- 
t e mente en funcion de las presiones parciales para dar K Pt también se 
expresan con frecuencia en término de las concentraciones, de esta manera: 

pc nd ... 

K c = , . . (12) 

donde^c es la constante de equilibrio de las concentraciones. Los valores 
de K P y K c asi obtenidas para una reaccion dada son generalmente dis- 
tintas numéricamente; pero es facil lograr una relacion entre ellas a cual- 
quier temperatura T si consideramos que los gases involucrados se compor- 
tan de manera ideal. En este caso se cumple que P= {n/V} RT = CRT, 
y al sustituir esta relacion en la ecuacion (9), 

K = Ci(RTYC d D (RTY ■ ■ ■ 
' C%(RT)° C B (RT)<> ■ ■ • 

_ ( CjC* D • • - \ (RT) c+i +--- 

■= K t (RT)<*+ d + • • ■)-(«+*+ • • o ( 13 j 

Pero ( c + d + . - ■ ) — ^"1"^ + .. ) representa el cambio en el numero 
total de moles de los productos gaseosos y de los reactivos durante la re- 
accion. Si designamos a esta diferencia por An B) obtendremos la siguiente 
relacion entre las dos constantes: 

K p = K c {RT) in , (14) 

Resulta claro, de la ecuacion (14), que K p = K c , solo cuando An g = 0; 
es decir, cuando no hay cambio de volumen en la reaccion, y cuando lo 
hay, K p K,. Cuando hay un incremento de volumen en la reaccion, 
es positivo y K p es numéricamente mayor que K c . Si J\n g es negativo, 
hay una disminucion de volumen y K v es menor que K c . Usando la ecua- 
cion (14), R debe expresarse en las mismas unidades en que lo estån las 
Presiones y volumenes involucrados en K p y K,. 

PROPIEDADES DE LAS CONSTANTES DE EQUILIBRIO 

A causa de la importancia fundamental de los cålculos del equilibrio, 
n ° esta de mås recapitular y recalcar las propiedades de la consiante de 
equilibrio de una reaccion. En la siguiente discusion supondremos que K v 
° K r son verdaderas ronrtantes en una reaccion. 

Primero, el principio de la constante es vålido solo en este punto de 
equilibrio. No se aplica a las concentraciones posibles de hallar en un sis- 
tema cn rearrion sino unicamcnte cn el equilibrio verdadcro, y a nu-nos 
que sc recinplacon cn las ecuaciones (9) 6 (12) las concentraciones co- 
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rrespondientes al punto de equilibrio, no cabe esperar obtener valores de 
las constantes. 

Repetimos que la constante de equilibrio de una reaccion a una tem- 
peratura fija, es independiente de la concentracion o presion para todas 
las concentraciones o presiones. Ademås, su variacion respecto a la tempe- 
ratura es predecible termodinåmicamente 

La magnitud de la constante determina la extension a la cual proccdeiå 
una reaccion particular bajo condiciones establecidas. Un valor grande 
de K, 6 K c senala que el numerador de la expresion de la constante lo es 
en comparacion con el denominador, es decir, que las concentraciones. de 
los productos son mayores que la de los reactivos, y que la reaccion fa\-o- 
rece la formacion de los productos. Por otra parte, cuando K p 6 K c son pe- 
quenas, las conccritraciones de los reactivoi son grandes en comparacion 
con las de los productos y todo indica que la reaccion no procedera en 
cantidad apreciable bajo las condiciones senaladas. 

Ademås, la constante de equilibrio define cuantitatiuamente el efccto 
de las concentraciones de los reactivos y productos sobre la extension de la 
reaccion. La manera de calcular tales efectos, se discutirå después en este 
capftulo. Por ahora deduciremos cualitativamente algunas conclusiones de 
validez general. Con este proposito consideremos la reaccion siguiente : 

H,(g) +Cl 2 (g) =2HCl(g) (15) 

cuya constante de equilibrio viene dada por: 



^ = Kp (16) 

Como K p no varia con la presion, la relacion entre los valores parciales de 
las presiones del H 2 , Cl 2 y HC1 ; en la ecuacion (16), deben permanecer 
constantes bajo cualquier condicion a una temperatura establecida. Si ana- 
dnnos ahora hidrogeno a una mezcla de los tres påses, la presion de este gas 
se incrementa, y la relacion entre las presiones parciales dada por la ecua- 
cion (16) se modifica. Para acomodar el hidrogeno anadido sin alterar 
la constancia de K„ debe disminuir la prrsion del gas cloro, mientras que la 
del cloruro de hidrogeno debe aumrntar, lo cual debe \erificarse por una 
nueva interaccion del hidrogeno y cloro para formår cloruro de hidrogeno, 
y el proceso continuarå hasta que se restablece el valor de K 9 y los gases 
se encuentran de nuevo en equilibrio. Igual efecto se produce al agregar 
cloro. Por el contrario, la adicion de cloruro de hidrogeno aumenta el 
numerador y, por lo tanto, el denominador debe también aumentar, si se 
preserva la constancia. de K p . Esta vez. el ajuste se losjra por disociacion 
del HC1 en H, y Cl 2 hasta el restablecimiento del equilibrio y K p legiesa 
a su valor constante. 
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De esta conducta de una mezcla en equilibrio, cuando se adiciona a la 
misma un exceso de reactivos o productos, es posible sacar las dos conclu- 
siones siguientes: 

1. La presencia de un exceso de alguno de los reactivos tiende a 
desplazar una reaccion hacia una eliminacion mås completa de 
aquéllos que no se encuentran en exceso. 

2. La presencia inicial de los productos disminuye la proporcion de 
con version de reactivos a productos. 

EL EQUILIBRIO EN SISTEMAS DE GASES 

Se han realizado muchos estudios experimentales directos de equilibrios 
de gases, y a continuacion se discuten con detalle algunos ejemplos indi- 
cando los métodos utilizados, asf como la aplicacion de las constantes de 
equilibrio. 

EL EQUILIBRIO DEL AMONIACO 
El equilibrio 



ha sido estudiado muy extensamente por Håber y sus colaboradores; Nernst 
y Jellinek y mis recicntemerite por Larson y Dodge.' Este ultimo investi- 
gador hacia pasar una mezcla de nitrågcno e hidrogeno, en la relacion 
de volumen de 1 : 3 por una espiral de hierro sumergida en un bano a 
temperatura constante. Para acelerar el logro del equilibrio, la espiral era 
recubierta con hierro mviy dividido, que actuaba corno un catalizador, es 
dcrir, esa sustancia aceleraba la consecucion del estado de equilibrio sin mo- 
dificarlo. Se analizaba, a continuacion los gases de salida, es decir el nitro- 
geno, hidrogeno y amorifaco, a fin de determinar la composicion de la mez- 
cla. Para comprobar sus resultados y tener la seguridad de håber alcanzado 
el verdadero equilibrio, Larson y Dodge procedieron a obtenerlo a partir del 
ainonlaco, que hacfan pasar por la espiral metålica junto con mezclas 
de nittogeno e Iiidrogeiio. La tabla 7-1 murstra algunos de sus resultados. 
La primcra columna nos da la presion total dc equilibrio, la segunda el 
Porcerjtaje de amonfaco hallado en la mezcla de equilibrio a cada presion 
total y 350°C ) mientras que la tercera proporciona el valor de K P calculado 
Por la ecuacion: 




(17) 



K, = 



(18) 



1 Larson y Dodge, /. Am. Chnn Soc , 45, 2918 (1923) 
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Tabla 7-1, Constantes de equilibrio para la formacion del amoniaco 



Presion 
total en 
atmosferas 


t 


350°C 


t = 


400°C 




450°C 


% NH, 


K v 


% NH, 


K p 


% NH 3 


K v 


10 


7.35 


0.0266 


3.85 


0.0129 


2 04 


0 00659 


30 


17.80 


0.0273 


10.09 


00129 


5.80 


0 00676 


50 


25.11 


0 0278 


15.11 


00130 


9.17 


0.00690 



Las restantes columnas nos dan a 400°C y 450 una informacion se- 
mejante. A partir del porcentaje del amoniaco en equilibrio a una presion 
total P, se calcula K p con ayuda de la Ley de Dalton de las presiones par- 
ciales. Si tomamos como datos una presion de 30 atm y 400°G vemos que el 
porcentaje de amoniaco en cl equilibrio es de 10.09, y por lo tanto la pre- 
sion parcial de este gas es 

P KHs = 30 X 0.1009 = 3.03 atm 

La presion del hidrogeno mås ]a del nitrogeno es por tanto 

Fh, + Pn, = 30.00 - 3.03 = 26.97 atm 

Como el nitrogeno e hidrogeno estån presentes en la relacion de 1:3, 
tendremos : 

? X 26.97 = 20.22 atm 
J X 26.97 = 6.75 atm 

P3/2D1/2 

3.03 

(20.22) 3 / 2 (6.75)" 2 
0.0129 

La tabla 7-1 nos da una clara muestra de que se cumple la ecuacion 
(18). Aunque la variacion en la presion total es muy grande, de 10 a 50 
atm incluso asf K P a cualquier temperatura dada es esencialmente cons- 
tante. La presion total determina simplemente los porcentajes relativos del 
hidrogeno, nitrogeno y amoniaco presentes en el equilibrio pcro no altera 
la constancia de K v . Por otra parte, la variacion de temperatura produce 
cambios significativos tanto en el porcrntaje de arrioruaco, como en la cons- 
tante de equilibrio. A todas las presiones dadas, el incremento de tempera- 
tura artua disminuyendo el rendimiento de amoniaco y de ahj que dis- 
minuye K p , 



P«,- 
Kp = 
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EL PRINCIPIO DE LE CHATELIER- BRAUN 

Para predecir cualitativamente el efecto de la variacion de presion o 
de la temperatura sobre un sistema en equilibrio se hace uso del princi- 
pio de Le Chatelier-Braun, que establece que siempre que actua una fuerza 
sobre un sistema en el estado de equilibrio, éste reaccionard en una direc- 
ciån que tiende, a contrarrestar la fuerza aplicada. Ast, si aplicamos presion 
a un sistema, la tendencia de la fuerza sera la de disminuir el volumen, 
por tanto se produce una reaccion en el sistema que favorece al volu- 
men menor. En el equilibrio del amomaco la combinacion del nitrogeno e 
hidrogeno para formario se alcanza con una disminuicion de volumen de 
tres a uno, y de aquf que segun el principio de Le Chatelier-Braun podemos 
esperar que la formacion del amomaco se vea favorecida por un incremento 
de la presion total. Esto es lo que acontece en realidad como se ve en la 
tabla 7-1. 

De nuevo cuando una reaccion es endotérmica, es decir absorbe calor, 
la adicion de éste la favorece y la reaccion tendrå lugar mås fåcilmente a 
temperaturas elevadas. Por el contrario si es exotérmica, debemos esperar 
que la adicion de calor tienda a inhibirla, y de aquf que a altas temperaturas 
tiende a proceder en sentido inverso. 

Esta ultima formå de conducta se muestra en la reaccion de sintesis 
del amomaco. La tabla 7-1 senala, de acuerdo con la prediccion de Le 
Chatelier-Braun, que la formacion de amomaco es mayor a temperatura 
mås baja. 

EL EQUILIBRIO DEL FOSGENO 

La formacion del fosgeno 

CO (g) +Cl 2 (g) =COCl 2 (g) (19) 

se ha estudiado detalladamente por Max Bodenstein y Heinrich Plaut 2 q Ue 
usaron un método eståtico, a diferencia del flujo dinåmico seguido por 
Larson y Dodge en el equilibrio del amomaco. El aparato usado consta 
de un bulbo de reaccion de vidrio, colocado en un eilindro calentado por un 
horno eléetrico, que se mantiene a temperatura constante. La parte supe- 
rior del bulbo de vidrio, se conecto por un tubo capilar a los tanques de 
alniacenamiento de los gases y a un manometro de cuarzo especial. Toda. 
'as mediciones de presion se hicieron con este manometro. Al comenzar el 
e ^perimento se dejo entrar cloro, después monoxido de carbono y se anoto 
la presion de cada uno de ellos, e igual se hi?o al establecerse el equilibrio. 

2 Bodenstein y Plaut, Z. physik. chem 110, 399 (1924) 
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A partir de estas lecturas es facil calcular K p . En un experimento tfpico 
Bodenstein y Plaut hallaron que a 394.8 C G para una presion inicial del 
gas cloro de 351 .4 mm y una del dioxido de carbono de 342.0 mm, se obten- 
drå una presion total de equilibrio de 439.5 rrim. Como el volumen durante 
toda la experiencia era constante, las presiones parciales eran directamente 
proporcionales al numero de moles de cada constituyente presente, y de 
aqui, que podemos tratar directamente con estos datos. Si designamos ahora 
por x, el descenso de la presion parcial del cloro durante la experiencia, 
igual valor corresponde al del monorido de carbono y la presion parcial 
del fosgeno formado sera x también. Esta relacion es clara teniendo en 
cuenta la ecuacion (19), donde los dos gases reaccionan entre si en la rela- 
cion de uno a uno y producen un mol de fosgeno. De manera, que con las 
presiones parciales de los tres gases podemos escribir: 

Pci 2 = 351.4 - xmm 
Pco = 342.0 - xmm 
^coci 2 — xmm 

La presi&n total en equilibrio debe ser la suma de estas presiones par- 
ciales y vale 439.5 mm como se hallo en la experiencia. Por lo tanto 

P = Pci 2 + PCO + P C ooi 2 = 439.5 mm 
= (351 .4 - x) + (342.0 - x) 4- x = 439.5 mm 
— 693.4 - x = 439.5 mm 

x = 693.4 - 439.5 - 253.9 mm 

Al sustituir este valor de x en las expresiones de las presiones parciales en- 
contramos: 

Pci 2 = 351.4 - 253.9 

= 97.5 mm = 0.128 atm 
Pco = 342.0 - 253.9 

= 88.1 mm — 0.116atrn 
Pcoci, = 253.9 mm = 0.334 atm 

De aquf, que a 394.8°G 

_ ^coc] 2 _ 0.334 

" Poi £ Pco" ~~ (O 128) (0.116) 
= 22.5 

Cuando se conoce la constante de equilibrio dc una reaccion, queda 
determinada simoltaiieamente la de la reaccion inversa mcdiante la ecua- 
cion ( 6).Asi, como la constante de equilibrio de formacion del fosgeno, a 



El equilibrio del fosgeno 247 



partir del cloro y del monoxido de carbono es K p = 22.5 a 394.8°G, la de 
disociacion del fosgeno en monoxido de carbono y cloro, es decir 

COCl^g) = CO(g) -i- CL (g) (20) 
debe ser = = — (£1) 

P C OOl2 Kp 

= — !— = 0.0444 
22.5 

Esta nueva constante se utiliza en calcular la proporcion en que se 
disocia el fosgeno, en los productos dados a 394.8°C y una presion estable- 
cida. Si partimos de n moles de fosgeno, y designamos por a el grado de 
disociacion, en condiciones de equilibrio, es decir, la fraccion de cada mol 
que se disocia; el niimero de moles de fosgeno sin disociar sera igual a 
n( 1 — a) ,mientras que los de cloro y dioxido de carbono formados son n a 
en cada caso. De aquf, que el niimero total de moles de gas presentes en el 
equilibrio es 

n t = n(l — «) + nu + n<x 
= (n + na) 
= B(l + a) 

Si la presion total de equilibrio es P, las presiones parciales de los tres 
teniendo en cuenta la Ley de Dalton, deben ser: 

'—-(^) p -(ri 



Y por lo tanto 




p ™-(v) p 



Pcocx, 



a l P 



(rsHri> 



(1 - «)(1 + a) 
a 2 P 



(1 - „«) ™ 

Al sustituir K' p — 0.0444 y suponiendo que P = 1 atm tenemos el resul- 
tado siguiente: 2 

- 0.0444 



1 - a 2 

« = 0.206 
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En consecuencia, el fosgeno puro se disocia en cloro y monoxido de 
carbono un 20.6% cuando la presion es de 1 atm, y la temperatura es 
394.8°G. 

Este cålculo tfpico ilustra el procedimiento general seguido para es- 
tablecer expresiones de la constante de equilibrio en funcion de la presion 
total y del grado de disociacion. 

LA DISOCIACION DEL SULFURO DE HIDROGENO 

Cuando se calienta el H 2 S, se disocia en hidrogeno y azufre segun la 
ecuacion 

2H 2 S(g) =2H 2 (g) +S,(g) (23) 

Para determinar el grado de disociacion Preuner y Schupp 3 utilizaron un 
método muy novedoso. Se hacfa pasar sulfuro de hidrogeno bajo una presion 
definida a un tubo de porcelana, donde se disociaba a una temperatura 
constante. En ei centro de este tubo se coloco un pcquetio bulbo de platino 
que actuaba como una membrana permeable al hidrogeno, c impermeable 
al sulfuro de hidrogeno y al azufre. Se evacuaba el bulbo antes de cada ex- 
periencia. A medida que disociaba el sulfuro de hidrogeno, difundfa el hi- 
drogeno råpidaniente dentro del bulbo hasta que se establecfa una presion 
igual a la del hidrogeno en equilibrio. Esta presion se determino con un 
manometro conectado directamente al bulbo, y sirvio para calcular el 
grado de disociacion del sulfuro de hidrogeno. Los valores de et obtenidos 
de esta manera a diversas temperaturas para una presion total de equili- 
brio de una atmosfera se muestran en la tabla 7-2. 



Tabla 7-2. Disociacion del H ; S a 

una atm6sfera de presion 





a 


K, 


750 


0.055 


0.000091 


830 


0.087 


0.00038 


1065 


0 247 


0 0118 


1132 


0.307 


0 0260 



Para calcular K p con estos valores de a procederemos asi: Por cada mol 
inicial de sulfuro de hidrogeno encontramos en el equilibrio (1 — u) y si 
hubiera n moles obtendriamos n{l — a ; .Como cada mol de sulfuro de hi- 
drogeno que disocia nos da 1 de hidrogeno y 0.5 de azufre, entonces del 

• Preuner y Schupp, Z. £/iyjJ*. Chem., 68, 157 (1909) 
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num ero total de moles disociados, na, se producirån na moies de hidrogeno 
y n<x/2 moles de azufre. Por esta razon en condiciones de equilibrio ten- 
dremos 



2 H 2 S = 2 H 2 + S 
n(l — «) na 



na 
~2 



y } en vez de n moles iniciales de gas, se encuentran presentes en equilibrio 



n t = n(l — a) + na + — 



M ( 2 + a) 



moles 



Para una presion total de equilibrio P las presiones parcialcs respectivas son: 



y por tanto 



Ph,s = 
P H! = 
P 



n(l — a) 

71(2 + a)/2 



na 



= [ 2a 
[2 + a 



n(2 + a)/2 
Sl |n(2 + a)/2j [2 + <*J 



« _ PhA, _ [2 a/ (2 + *)\*P 2 - [ol/ {2 + «))P 

— — FT5 — frwi _\ lin I ..M2DI 



[2(1 - a)/(2 + «)] 2 P 2 



a 3 P 



(2 + «)(1 - a)» 



(24) 



Los valores de K p obtenidos cuando P = 1 y se usan los de a de la tabla 
7-2, se hallan en la columna 3 de la tabla. 

Las expresiones de K p dadas en las ecuaciones (22) o (24) se aplican 
solo en las condiciones de equilibrio en que fueron derivadas. Cuando las 
Condiciones bajo las cuale& se establecio el equilibrio varian, por ejemplo 
cuando productos y reacti\os se hallan presentes inicialmente, las expresio- 
nes aludidas son mås comphcadas y de formå diferente. Asf, consideremos 
e l equilibrio del sulfuro de hidrogeno para n K lS moles del mismo «n 2 moles 
de hidrogeno, y n Sz de azufre, juntos a 1 ) 132°C. La presion total de equili- 
brio es P. Si designainos por x el numero de moles de sulfuro de hidrogeno 
que se disocian formando hidrogeno y azufre, el numero de moles de cada 
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especie sera entonces 

2 H 2 S = 2 H 2 + S 2 

(n H2 s - x) («h, + x) (n Sl + |j 

y n« = (n Hl s - s) + (n Hj + x) + (n Sl + |J 



■(■ 

En consecuencia las presiones parciales son 

jS \nn# +n H! + n Sl + x/2) 

p H = / ftH, + X \ p 

H ' V n n,s + n H , + «s, + æ/2/ 
P _ / n s. + z /2 \ p 

Sl \n HtS + n Hj + n$ 2 + x/2/ 

y la expresion de K p es: 

/ ft Ht + x V p! . / n B , + a/2 \ 

= \7i H ,s + »h, + n s , + x/2/ \n Ht 3 + »h, + «s, + g/2/ J 

( «h,8 — a Y p2 

\n Hl s + n Hl + n Sj + x/2/ 

(n Ht + *) 2 (n 9 , + a/2)P 



^25) 

(n Hl s + n H , + n Bl + z/2)(tih,s - *) 1 

En cl caso especial de que ?Zh,s = «h, — "s, = 1 y P = 1 atm, la ex- 
presion de la constante de equilibrio a 1,132°C, se reduce a 

Kp = ^^L±lI 2 l = 0.0260 (26) 

(3 + */2)(l - *) 2 

La solucion de esta ecuacion nos da para x el valor x = — 0.526. El 
si^no — indica que el sulfuro de hidrågmo no se disocia bajo las condi- 
ciones especificadas, sino que el hidrogeno y el azufre deben combinase 
para formår aquél antes de que el equilibrio se establezca en una mezcla 
que contiene inicialmente un mol de cada uno de los participantes y una 
presion total dc equilibrio de una atmosfera. En estas condiciones de- 
ben existir prcsentes: 

«ic,s - x = 1 + 0.526 = 1.526 moles de H,S 
n ~ lr + x = 1 - 0.526 = 0.474 moles de H, 
x 



ns 



+ - - 1 - 0 263 = 0 737 moles de S, 
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y las presiones parciales son, respecthamente ? 

Ph, s = X 1 = 0.558 atm 

Ph z = X 1 = 0.173 atm 
I\ = °2^f X 1 = 0.269 atm 

EFECTO DE LOS GASES INERTES SOBRE EL EQUILIBRIO 

Todos los ejemplos de equilibrio considerados hasta aqui comprenden 
solaincnte los gases que participan dlrectamente en la reaccion. Frecuente- 
mente. sin embargo, se encuentran mezclas cn cquiiibrio donde hay gases 
presentes qur no intervienen en la reaccion. La pregunta es: ^Cuål es el 
efecto de estos gases que no reaccionan en la cxtension de la reaccion? 

Es obvio que su presencia no altera la constante termodinåmica de 
equilibrio, pero si modifica los \alorcs de los cocficicntes de actividad y, y 
por lo tanto también a Ky. En consecucncia varia también K p . Aun en 
cl caso de despreciar este efecto en K v , la presencia de los gases inertes 
altera las presiones parciales de los rcactivos y productos a una presion total 
de equilibrio dada. \ de aqui que podemos esperar un corrimiento en la 
extension de la reaccion para permitir una ledistriburion de las presiones 
parciales, de acuerdo con lo que exige la constante de equilibrio. 

A fin de ilustrar cuantitativamente este efecto que nos ocupa, consi- 
deremos de nuevo la reaccion 

COCMg^ =CO(g) +Cl 2 (g) 

Hemos visto que a 394.8°C y a una presion total de equilibrio de una 
atmosfera. cl grado de disociacion del fosgeno es u — 0.206. Supongamos 
ahora, que el equilibrio se establece en presencia del nitrogt-no con una pre- 
sion parcial de 0.40 atm cn una total de 1 atrn. La suma de las presiones 
Parciales del fosgeno, cloro y monoxido de cat'bono no es entonces P = 1, 
sino 1 — 0.40= 0.60 atm } y a partir de la ecuacion (22), se deduce que 



K', 
0.0444 = 



Pco X "ci2 
v — p : 

r !'0( l_. 

<r(0.60) 



(l — «= 
a = 0 262 



La adiciån. de nitrogene bajo las condiciones especificadas conduce en- 
tonces a un incremento del 5.6% en la disociacion del fosgeno. 
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Cualitativamente, el efecto de los gases inertes, sobre la extension de 
una reaccion se predice con ayuda del principio de Le Chatelirr-Braun. 
Como para una presion total dada, la presencia de gases inertes disminuye 
las presionrs pardales de los productos y reactivos, el efecto sustantivo es el 
mismo que si los gases en equilibrio estuvieran sujetos a una presion total 
menor. 

O, establecido de manera diferente, el efecto de un gas inerte es el de 
diluir las concentraciones de reactivos y productos. En consecuencia, segun 
el principio de Le Chatelier-Braun la presencia de gases inertes favorece la 
reaccion que conduce a un aumento de volumen. Asi, cuando el volumen 
de los reactivos es inayor que el de los productos, la reaccibn se desplaza en 
favor de aquéllos, en caso contrario se favorece la formacion de productos 
como quedo deniostrado en el cålculo anterior. Si no hay cambio de volu- 
men en la reaccion, el equilibrio no se altera con la introduccion de gases 
inertes. 

LAS CONSTANTES DE EQUILIBRIO 
EN LAS REACCIONES HETEROGENEAS 

Consideremos la reaccion 

CuO(s) + H 2 (g) = Cu(s) 4- H 2 0(g) (27) 
La constante termodinåmica de equilibrio K a cn esta reaccion es: 

K a = (28) 

Sin embargo se drmostro en el capitulo 6 que la actividad de un solido o 
liquido puro puede tomarse corno la unidad a todas las temperaturas inclu- 
so a prenenes relativamente alias, 

Entonccs, en tanto que las presiones no sean demasiado elevadas <z Cu = 
«cuo = 1 ; y 

K a = ^ (29) 

Ademås cuando los gases comprendidos se consideran ideales, la activi- 
dad es igual a la presion, y la ecuacion (29) se expresa asi 

X P =^ (30) 

Por esa razon, en las conditiones especificadas la constante de equilibrio 
de una reaccion debe contener solo las actividades o presiones de los cons- 
titu\entes gaseosos y no incluyen términos para los solidos o lfquidos puras; 
es decir, la presencia de fases liquidas o sålidas puras puede dcscartarse 
totalmente al escribir la expresion de la constante de equilibrio. l os valores 
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de K p en las reacciones heterogéneas se conocen generalmente como cons- 
tantes de equilibrio condensado. 

A continuacion se dan algunos ejemplos tipicos de equilibrios hetero- 
géneos a fin de ilustrar los métodos tipicos utilizados en su estudio y el 
tratamiento matemåtico. 

LA DISOCIACION DEL OXIDO CUPRICO 

A temperaturas elevadas se disocia en oxido cuproso y oxigeno de acuer- 
do con la reaccion: 

4CuO(s) = 2Cu 2 0(s) + 0,(g) (31) 

Como el oxfgeno es el unico constituyente gaseoso en este equilibrio, la cons- 
tante K p de esta reaccion debe ser igual 

K, = P 02 (32) 

es decir la presion del oxigeno encima de la mezcla de oxidos es constante 
para cada temperatura establecida. Esta conclusion fue verificada experi- 
mentalmente por F. Hastings Smith y H. R. Robert. 4 Estos investigadores 
colocaron una carga de oxido cuprico en un tubo de sflice, evacuaron el 
sistema y calentaron el tubo en un horno eléctrico a la temperatura deseada. 
La presion de equilibrio del oxigeno formado como resultado de la disocia- 
cion se media con un manåmetro acoplado al ti; bo de sflice. Para asegu- 
rarse de que las presiones lcidas correspondfan a un equilibrio verdadero, se 
alcanzo ésta tanto a partir de temperaturas baj as como altas, y en cada una 
de ellas se extrajo gas y se permitio que el equilibrio se restableciera por si 
mismo. De esta manera los investigadores mencionados demos traron que en 
cada temperatura la presion del oxigeno es constante dc acuerdo con la 
ecuacion (32). En la tabla 7-3 se dan algunos de los resultadoi obtenidos 
a diversas temperaturas 



Tabla 7-3. Presiones de disociacion 
del GuO a diversas temperaturas 





K p = Po, 


t°c 


(mm Hg) 


900 


12.5 


940 


29 2 


980 


65 0 


1020 


137.7 


1060 


278.0 


1080 


388.0 



4 F Hastings Smith y H. R. Robert, /. Am, Chem. Soc , 42, 2582 (1920) 
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EQUILIBRIO DEL DISULFURO DE CARBONO 

Cuando se hace- pasar azufre gaseoso sobie carbon a temperaturas ele- 
vadas, se produce disulfuro de carbono de acuerdo con la ecuacion. 

C(s + S,(g^ - CS 2 (g (33) 

En esta reaccion, la constante de equilibrio condensado es 

K P = ^ (34) 

Para estudiar estr equilibrio F. Koref 5 uso un método dinåmico. Se hacfa 
pasar nitrogeno saturado con \apor de azufre sobre rarbon finamente di- 
vidido que se mantema en un horno eléctrico a la temperatura deseada. Los 
gases se enfriaban a la salida låpidamente, a fin de prevenir el alza del equi- 
librio, con lo cual condensaban el azufie y el disulfuro de carbono, mientras 
que el nitrogeno se recogia en un gasomctio, y las cantidades de disulfuro 
de carbono y azufre se determinaban por gia\imetria. 



Tabla 7-4. K p a 1009°C para la 
reaccion C(s> + SJg) = CS,(gi 



F C8l (cc) 


V r s t (cc) 


K p 


458 


84 


5.45 


607 


109 


5 57 


738 


130 


5.68 


814 


142 


5.73 


1164 


207 


5.62 


2057 


371 


5 54 



Con los datos asi obtenidos se e\alua la constante de equilibrio de la 
manera siguiente: Si suponemos que los vapores de azufre y el disulfuro 
de caibono se comportan idealmente, el \olumen de cada uno de cllos en el 
equilibrio a la temperatura T y la presion total P, es 

V S2 ~ - Fes, ~ p 

donde n Sj y rc C s 2 son el numero de moles de cstas sustancias presentos en los 
condensados desde la mc/cla de eqnihbilo Si designamos por V el volumen 
total de los gases en equilibrio, es decir, la yama de los volumenes del aru- 
fre, disulfuro de carbono y nitrogeno, entonces las fracciones molaies de las 

■■> F. Koref, Z. anorg. Chem. 66, 7'i (1910) 
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dos primeras sustancias son N Sl --V s jV y iV P s, — f^cs./I y de acurrdo 
con la ley de Dalton 

P Sl = N 8t P = P P CSt = N CSl P - P 

Al sustituir estas expresiones en la ecuacion (34), encontramos que 

P cs , (Vc^Pj/V 



VcS2 (35) 



es decir la constante de equilibrio drhe ser igual a la relacion de los volii- 
menes de las dos sustancias en el equilibrio. La tabla 7-4 muestra alsrunos 
datos de Koref a 1,009°G y los valores de K v obtenidos a partir de ellos. 
La constancia que presenta K v es satisfactoria. 

LA DISOCIACION DEL CARBAMATO DE AMONIO 

Este compuesto se disocia incluso a la temperatura ambirnte. segun la 
ecuacion : 

NH.COONH^fs) =2NH,(g/ + C0 4 (g) (36) 
La constante de equilibrio condensado en esta reaccion es, por lo tanto 

K p = Pl Ha Pco, (37) 

Al estudiar este equilibrio por el método eståtico, T. R. Briggs y V. 
Migidichian 6 introducfan carbamato de amonio solido junto con cantidades 
fija?de amonfaco y dioxido de carbono, en una vasija de vidrio evacuada 
provista de un manornetro. Se sumergia el aparato en un termostato de 
agua, y se dejaba que la me^cla alcanzaia el equilibrio. kyéndose en el 
manornetro la presion total. 

Si consideramos los experimentos en que inicialmente se introducfa 
amoniaco junto con el carbamato de amonio, y si designamos por e„ la pre- 
sion inicial del amonfaco y P la total en el equilibrio. entonces, cl aumento 
p n la presion ocasionado por la disociacion del solido es (P — pjl De la 
et >tequiometna de la reaccion sc sigue que de este aumirito, dos tercios son 
debidos a la formacion de amonfaco y uno a la del dioxido de carbono. 
Ptx lo tanto: 

Pnh, = g (P - d) + e, = l ^ ') 

Pco, « 3 (P - e.) 



• T. R. Briggs y V. Mu?idut>i.m, / f»Aj< Chem , 2«, 1121 (1024) 
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y la ecuacion (37) se transforma en: 

*-( 2J ^) ! (^) 

27^ " (38} 

La tabla 7-5 presenta algunos datos tipicos obtenidos durante una serie 
de experiencias a 30°G, asf como las constantes de equilibrio calculadas 



Tabla 7-5 Disociacion del carbamato de amonio a 30°C 
(P en mm de Hf*) 



«t 


P 


Pnh, 




K, 


0 


125.0 


83.3 


41.7 


2.89 X 10 s 


13.6 


124.9 


87.8 


37.1 


2.86 


27.3 


125.4 


92.7 


32.7 


2.81 


52.5 


129.5 


103.8 


25.7 


2.77 


141.1 


174.2 


163.2 


11.0 


2.93 


168.6 


194.2 


185.7 


8 5 


2.93 



por medio de la ecuacion (38). Todas las presiones se dan en mm de Hg. 
De la ultima ecuacion es evidente que cuando e, = 0 es decir, cuando no 
hay amomaco inicialmente, la expresion de K p se reduce a: 



K - {2PrP 
P 27 

4/» 



27 



(39) 



Existen otros ejemplos de equilibrios heterogéneos que se manejan d e 
igual manera que la descrita como la disociacion térmica de los carbonatos 
metålicos, haluros, sulfuros, la oxidacion del carbono a monoxido y dioxido 
y la reduccion de los oxidos metålicos por el monoxido de carbono. 



EFECTO DE LA PRESION 

SOBRE EL EQUILIBRIO HETEROGENEO 

Anålogamente al equilibrio homogéneo, cn el heterogéneo es posible 
predecir la influencia de la presion mediante el principio de Le Chatelier. 
Al considerar ei cambio de volumen que acompana a una reaction, los 
vulumcncs de todas las fases rondensadas pucden descartarse, ya que 
rcsultan desprcciables cn comparacion con los de l° s gases involucrados. 
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Para ilustrar la aplicacion del principio de Le Chatelier a un equilibrio 
heterogéneo, consideremos de nuevo la reaccion 

4Cu6(s) = 2Cu 2 0(s) + 0 2 (g) 

Como esta reaccion procede con incremento de volumen, cualquier 
auinento en la presion del oxigeno por encima de su valor de equilibrio, pro- 
voca un desplazamiento del equilibrio hacia la izquierda; es decir, el oxido 
cuprdso y el oxigeno reaccionan entre si para formår oxido cuprico, hasta 
que la presion del oxigeno \uel\a a alcanzar su valor de equilibrio. Si por 
el contrario, se reduce la presion, el oxido cuprico se disocia, y el proceso 
sigue hasta que el requisito de la presion de oxigeno se restablezca. 

Estos reajustes son solamente posibles cuando todas las fases conden- 
sadas participantes en el equilibrio se hallan presentes. De acuerdo con la 
ecuacion (32), la presion del oxigeno en equilibrio, en este sistema debe 
permanecer constante a cualquier temperatura. Cuando nos acercamos al 
equilibrio desde el lado del oxido cuprico, y éste se halla en cantidad sufi- 
ciente para proporcionar la presion de gas adecuada al volumen involu- 
ciado, se encuentran presentes todas las fases y pueden satisfacerse todas las 
exigencias de la constante de equilibrio. Supongamos sin embargo, que nos 
aproximamos al equilibrio por el otro lado, y que la presion inicial del oxige- 
no se encuentra muy por encima de la presion de equilibrio. Entonces el 
oxido cuproso interactua con el oxigeno para foimar oxido cuprico, y esta 
reaccion procede hasta que la presion del gas se reduce a la de equilibrio 
coirespondiente. Pero esta reaccion puede realizarse unicamente si hay su- 
ficiente oxido cuproso, capaz de reaccionar con todo el exceso de oxigeno. 
Si no es asi } todo el oxido cuproso se convierte en cuprico. y aun quedarå 
cierto exceso de oxigeno para dar una presion mayor que la exigida por la 
constante de equilibrio. Bajo estas condiciones no es posible que aquél sea 
alcanzado, puesto que no hay oxido cuproso presente, y la presion de oxige- 
no puede tomar un valor cualquiera, segun su cantidad presente. 

Estas conclusiones son vålidas a todos los equilibros heterogéneos. Por 
esa rarén, debe recordarse que es necesario que existan cantidades suficien- 
tes de las fases solidas para permitir la regulacion y ajuste de las condi- 
ciones del sistema, indispensables para que se establezca el equilibrio de 
^° contrario, no es posible lograrlo y no se aplica el principio. 

V'ARIACION DE K& Y K p CON LA TEMPERATURA 

Aunque en una reaccion dada K a cs constante para cierto valor de T, 
su inagnitud \aria considcrablementc ron los cambios de temperatura y la 
tr iancra con que varia con aquélla> cn cualquier clase de reaccion se deduce 
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fåcilmente: A partir de la ecuacion ( 5 ) de este capftulo tencmos: 

AF" 



y por ese motiva 



Pero 



y en consecuencia 



rflnK. ^ [ d(AF°/T) 1 

dT R[ dT J 

tf (Af yr> Ag' 

rfln AT, = A/P 
dT 1 ÆT 12 



(40) 



En las ecuaciones anteriores las derivadas parciales se convierten en 
totales, puesto que tanto K a como AF" son independientes de la presion. 
La ecuacion (40) define al coeficiente de temperatura de K a en funcion 
del calor de reaccion AH° y T. En reacciones que comprenden gases y cuan- 
do K a = K P la ecuacion (40) nos da 

<"n* P = AH« 
dT RT 3 

Para integrar con exactitud la ecuacion (41) debemos conocer a A/f° 
como una funcion de T. Sin embargo, cuando el intervalo de temperatura 
considerado no es grande, podemos suponer que AH" no varia en el mismo, y 

La ecuacion (42) permite calcular a !T 2 cuando se conocen &H° y K„ l 
a Ti; o, cuando se conocen las constantes de equilibrio a dos temperaturas 
distintas, se usa aquella ecuacion para obtener el calor de reaccion promedio 
en el intervalo Ti a T 2 . 

En lugar de integrar la ecuacion (41) entre los limites, es posible lograr 
una solucion bajo iguales condiciones de AH" constante, de la manera si- 
guiente: 

d ln K P = - — dT 
RT" 

\n K p ~ — ~— + C (43) 
RT 
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C es iina constantc de integracion que se detcrmina, para una reaccion 
cualquiera. aJ sustituir un valor conocido de K p a cierta temperatura dada. 
Cuando se disponen diversos \ alores dc K p a distintas temperaturas y se 
busca AH 0 , es preferible determinarlo graficamente <l ue mediaiite el uso 
de la ecuacion (42). 

De acuerdo con la eriiacion (43) una gråfica del log M K v contra \jT 
debe scr iina Iinca recta con nna pendiente igual a — A/f°/2.303R, y de 
aqui se deduce que AH° 

AH 0 — - 2.303 R X pendiente 
= — 4.576 X pendiente 

La figura 7-1 muestra una gråfica de la reaccion homogénea 

SO, [g) +io.,(g) = SO a (g) 
entre 800 y 1j170°K. En concordancia con la ecuacion (43) la gråfica es 




8.00 D00 12.00 14.00 

l/Tx 10* 

Figura 7-1. Gråfica del Iog,„ K r contra 1/7* de lj. reaccion SO^g) -f 4 O (s) — 

Una Hnea recta con una pendiente igual a 4,930. En consecuencia en este 
'ntervalo de temperatura 

AH 0 = - 4.576 x 4,930 
= - 22,600 cal 

En la figura 7-2 se muestra una gråfica anåiosra de los datos dados en la 
tabla 7-3 para la disociacion heterogénca del CuO(s). Aqui de nuevo 
s <-' obtiene una linea recta para temperaturas comprendidas entre 900 y 




7.30 7 70 8.10 8 50 

l/Tx 10* 

fieura 7-2. Gråfica del log M K p contra 1/7" correspondiente a la reaccion 4CuO(s) 
2Cu,0{s) + CMg). 



1,080°C, pero esta vez la pendiente es negativa e igual a — 13,200. En con- 
secuencia AH 0 = 4.576(13,200) = 60,400 cal. 

VARIACION DE K 0 CON LA TEMPERATURA 

Una ecuacion anåloga a la (41) se obtiene para la cariacion de K c 
correspondiente a una reaccion gaseosa, cuando se modifica la temperatura 

^1 = ^. (45 ) 

dT RT 2 

donde AE 0 es el calor de reaccion a volumen constante. Esta ecuacion se 
integra y maneja de igual formå que la ecuacion (41). Por regla general, 
las ecuaciones (45) y (41) darån diferentes resultados y serån idénticos 
solamente cuando K c ~ K p y AH 0 = AE 0 es decir cuando An s = 0 y no hay 
cambio de volumen en la reaccion. 

EQUILIBRIO EN HIDRATOS 

Un tipo interesante de equilibrio heterogéneo es el qi.e exhiben los 
hidratos, o en general los solvatos de diversas sustanciar. Rajo condiciones 
adecuadas dichos hidratos disocian en otros inferiores o en sustancias anhi- 
dras y en vapor de agua que establece una presion sobre las fases solidas. 
Asi el Na 2 HP0 4 . 12H s O se disocia en Na 2 HP0 4 7 II.O ! <■ . nl Na 2 HP0 4 ' 
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2H.O y el dihidrato en Na 2 HP0 4 . Los equilibrios que tienen lugar en estas 
disociaciones son: 

Xa 2 HP0 4 ■ 12 H 2 0(s) = Na s HPO< • 7 H 2 0(s) + 5 H 2 0(g) (46) 
Na,HP04 • 7 H 2 0(s) = Na 2 HP0 4 • 2 H 2 0{s) + 5 H 2 0(g) (47) 
Na 2 HP0 4 • 2 H 2 0(s) = Na 2 HP0 4 (s) + 2 H,0(g) (48) 

Estos equilibrios heterogéneos se tratan segun métodos descritos. Las 
constantes de equilibrio de todas estas disociaciones se dan simplemente 
por la relacion 

Kp -- P' (49) 

donde x es el numero de moles de vapor que resulte de la disociacion del 
hidiato, cs decir 5 en las ecuaciones (46) y (47) y 2 en la ecuacion (48), 
jnientras I 116 P es la presion de vapor sobre el par de fases solidas. Desde 
la ecuacion (49) se deduce que, como P* es constante para una disociacion 
particular, P debe ser también otra constante, y por esa razon a cualquier 
temperatura dada la presion de vapor sobre cualquier par de hidratos debe 
ser constante en tanto ambas fases se hallen presentes. Esta conclusion estå 
de acuerdo con la obsenacion. En presencia de un hidrato y su producto 
inferior de disociacion se encuentra que la presion es definida y caractens- 
tica del par de hidratos. Pero, cuanto se expuso no tiene validez cuando 
solamcnte existe una fase solida, puesto que bajo tales condiciones la pre- 
sion de vapor puede variar dentro de ciertos limites. Es erroneo, por esa 
razon hablar de la presion de vapor del hidrato. Esta presion es constante 
solamente cuando existe un par de hidratos o un hidrato y su anhidrido. 

Tabla 7-6. Presiones del vapor acuoso en los pares de hidrato a 25°C 



P 

Par de hidratos (mm Hg) 



MgSO, 7H,0 - M<?SO t -6H,0 


11.5 


6H20-5H,0 


9.8 


5 H 2 0 - 4 HP 


8.8 


4 H a O - H 2 6 


4.1 


H 2 0 - MgS0 4 


1.0 


CuSO, • 5 H 2 0 - GuS0 4 3 H^O 


7.80 


3 H*0 - H a O 


5.60 


H 2 0 - CuSO, 


0.8(?) 


Na 2 HPO # • 12 H .O - Na,HP0 4 7 H s O 


19.23 


7 Hp - 2 II.p 


14.51 


2 H 2 0 - Na 2 HPO a 


9.80 
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En la tabla 7-6 se dan las presiones de vapor a 25 C G de pares de hi- 
dratos de diversas sales. Se obser\arå que la piesion de \apor es maxima 
con el par mås rico en agua y diwiinuye cuando el contenido dc ésta: de la 
fase solida, disminuye. Cna apreciacidn mas claia de la ieladoii entre las 
presiones de las diversas formas de liidratos dc una sustancia a una tempe- 
ratura particular, se obtiene al graficar la presion contra el numero de moles 
n dé agua en la fase solida. En la figuia 7-3 se presenta una grafica asi, del 
fosfato disodico: las porciones hori/ontales indican los valores de n durante 
los cuales las presiones del \apoi particular pcimanecen constantes, esto es 
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Figura 7-3. Presion dc \apor 
de los hidratos de Na.HPC> 4 
a ^5 J C. 



entre li = 0 j 2, n = 2 j 7 y n = 7 y 12. Las lineas verticales, por otra 
parte, dan los intervalos da presion de uapor en los cuales son estables las 
fases de solidos puros (sal anhidra, 2H 2 0, 7 H 2 0 y 12H 2 0). Asi desde 
cero a 9.80 mm de Hg de la presion de vapor de agua el fosfato disodico 
anhidro, no se combina con el vapor de agua. Pero tan pronto como alcan- 
zamos este ultimo valor se formå algo de Na 2 HPOi.2H 2 0 y la presion 
permanece constante en tanto exista sal anhidra presente sin transformar. 
En este momento se encuentra que la tension acuosa puede variar desde 
9.80 a 14.51 mm de Hg sin formacion del heptahidrato; es decir, el interva- 
lo de estabilidad del dihidrato varia desde 9.80 a 14.51 mm de Hg. Con 
esta liltima presion de vapor comienza a formarse la fase heptahidratada, 
y la presion permanece de nuevo constante, hasta que el dihidrato se ha 
convertido en heptahidrato. A su vez esta ultima formå permanece estable 
en el intervalo dc presiones comprendido entre 14.51 mm y 19.13 mm de 
Hg, y en éste ultimo punto comienza la transformacion a la formå 12 HO. 
Una vez que la fase solida se ha transformado a la de 12H^O la presion 
puede elevaise hasta la de una solucion saturada de fosfato disodico en 
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agua. Cuando se alcanza esta ultima presion se disolverå algo del solido para 
formår una solucion en equilibrio con la fase Na 2 HP0 4 ■ 12H 2 0. 

Por deshidratacion los fenomenos descritos tienen lugar en sentido in- 
\erso. De esta discusion resulta claro que un hidrato particular se presenta 
solo si Ja tension acuosa queda entre los limites de estabilidad que exhibe 
el hidrato a la temperatura dada. Fuera de estos limites, el hidrato se diso- 
cia o da origen a otro menos hidratado o a una sal anhidra, o bien toma 
agua, para formår una fase mås rica en ésta, segun que la presion de va- 
por esté debajo o encima de los limites prescritos. 

Esta conducta de los hidratos del fosfato disodico a diversas tensiones 
acuosas es tfpica de la que exhiben todos los hidratos a una temperatura 
particular, e igual sucede para algunos solvatos como los alcoholatos y amo- 
maco-de diversas sales. 



T\bla 7-7. Presiones de vapor de algunos pares de hidrato a diversas temperaturas 

(P en mm Hg) 



Par de hidrato 


0°C 15°C 20°C 


25°C 


30°C 


Na,HP0 4 ■ 12 U,0 - 7 H 2 0* 


2,66 8.93 12.93 


19 18 


27 05 


SrGL • 6 H.O -2 H 2 Of 


1.23 3.99 8.37 






Na,SO ! • ;"0H,O - Xa,S0 4 f 


2.77 9.21 19.20 






* Partington y Winterton, /. Chem. Soc, 132, 635 (1930); 
J Am. Chem. Soc, 46, 927 (1924). 

f Baxter y Lansing, l. Am. Chem. Soc. f 42, 419 (1920). 


Baxter y 


Cooper, 


Las presiones de vapor 


del hidrato y otros pares de 


solvatos 


aumen- 


ta cuando se eleva la temperatura, como puede verse en la tabla 7-7, 


de una 


manera muy simple de deducir desde la ecuacion (49). 


Como K 


p = I"> 


entonces 


d ln P x _ AH" 
dT RT 2 




(50) 


Y por lo tanto 


dlnP _ AH 0 
dT xRT 1 




(51) 



Por integracion, si suponemos que A//° es constante, resulta 



La ecuacion (52) es idéntica a la de Clausius-Clapeyron excepto que la 
Pendiente del log la P contra \ en lugar de ser (— A/f°/2.303 «), esta. 
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dada por ( — A//°/2.303 *R) . De aqui se deduce quo el calor de disociacion 
de un hidrato o solvato es igual a 

AH 0 = - 2.303 xR (pendiente) (53) 
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PROBLEMAS. 

1. Establecer cuål de los equilibrios siguientes es homogéneo y cuål es hetero- 
géneo : 

(a) S (rombico) = S (monoclinico) 

(b) FfcCMs) + CO(g) = CO s (g) + 2FeO(s) 

(c) 2 SQ.Cs) + 0 2 (g) _ 2 S0 3 {g) 

(d) CaCOj(s) + H+(aq) = HCO; (aq) + Ca+ + (aq) 

2. Formular las constantes de equilibrio de K, y K p , para cada una de lar reac- 
ciones siguientes: 

(a) C 2 H«(g) _ GH,(g) + Ht(g) 

(b) 2 NO(g) + 0=(g) _ 2 NCX(g) 

(c) NO,(g) + 80,(5) = S0 3 (g) + NO (g) 

(d) 3 0,(g) = 2 0 3 (g) 

3. Una mezcla de tres pares, cuya presion total es 90 atm. a 300' K, contiene 
tres moles de cada gas. Los coeficientes de actividad de estos gases cuando estån 
solos a 90 atm de presion son respectivamente y< = 0.760, y» = O920 y ye = 1.16. 
^Cuåles ron las fugacidades de los gases en la mezcla? 

Respuesta: /,i = 22 G atm. 

4. La energm libre tipo de formacion del HCl(g) a 25°C es — 22,770 cal/mol. 
Calcular la constante de equilibrio termodinamico de la disociacion del HCI «i 
sus elementos a 25 °C. 

5. En la sintesis de un mol dc NH 3 (g) a partir de sus elementos a 600°K, el 
!ogu Ky, como funcion de la presion total de equilibrio P en atmosferas esta dada 
por la relacion (Maron y Turnbull, Ind. Eng. Chem. 33, 69 (1941). 

log«, Ky — — 6 360 X 10-" P — 10484 X 10"' P : + 1.750 X 10- 10 P 1 

Determinar la relacion K p /K a cuando (a) la presion total dc equilibrio es 100 atm, 
(b) 300 atm y (c) 500 atm. Respuesta- (a) K r /K\ = 1 16 

6. En la reacci6n S0 2 (g) + i 0 2 (g) = SO. (g) if. = 655 a 900°*. Hallar 
AF° de la reaccion a esta temperatura 

7. Calcular la relacion K p /K c a 300°K en cada una de las reacciones dadas 
en el problema 2 Krspuesta. (a) 24 6 
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8. En cada una de las reacciones siguientes predecir cualitativamente el efecto 
del incrcmento de la presion total en el porcentaje de productos presentes en el 
equilibrio: 

(a) 2 SO, (g) + calor = 2 SO s (g) + O, (g) 

(b) 2 HI(g) = H,(g) + 1,(8) + calor 

(c) 2 NOj(g) = NjO.(g) + calor 

(d) CO (g) + H,0(g) = CO,(g) + ILCg) + calor 

9. En el problema anterior icaål es el efecto de la disminucion de temperatura 
en el porcentaje del producto presente en el equilibrio? 

10. A 248°C y 1 atm. de presion a ;= 0.718, en la disociacion 

SbCI,(g) = SbCl 3 (g) + CL(g) 
Calcular K P en esta reaccion 

Respuesta: K p = 107 

11. A una temperatura T, el compuesto AB2(g) se disocia segun la reaccion 

2AB 2 (g) = 2 AB (g) + B-(g) 

con un grado de disociacion, a, despreciable frente a la unidad Deducir la expre- 
sion de a en funcion de K P y la presion total P. 

12. A 2155°C y 1 atmosfera. el HsO(g) se halla descompuesta 1.18% en Hi(g) 
y Oj(g) segun la ecuacion 

2HÆ>(g) = 2H.(g) + 0 ; (g) 

Hallar K F en este proceso 

Respuesta: K„ = 8.38 X 10-' 

13. En la reaccion 

2 NO^g) = 2 NO(g) + 0>{g) 

a 184°C K y — 6 76 x 10- r> para la presion en atm. Hallar el grado de disociacion 
del NO:i(g), a la presion total de 1 atrn. 

14. El PCl 5 (g) se disocia dc acuerdo con la reaccion 

pcl (g) -pcu g) +ci s (g) 

A 250°C K p = 1.78 cuando se expresa P en atrn. Hallar la densidad de una mezcla 
e n equilibrio, en gramos por litro a una presion total de 1 atrn. 

13. A 3000°K y 1 atrn. COi se disocia un 40%, en CO, y 0 2 (a) iCuål es 
el grado de disociacion si se elesa la presion a 2 atrn? (b) iCuål es el grado de 
disociacion. cuando una mezcla de 50% de COi y 50% de Os se calientan a 3000 0 K, 
Y la presion es 1 atrn.? 

Respuesta: (a) 0.335; (b) 0271. 

16. Del valor promedio de K P en la tabla 7-1 calcular el porcentaje molar de 
presente en el equilibrio a 450°C cuando la presion total es de 100 atm y la 

relacion molar Hi/Nå es de 3 a 1. 

17. Repetir el calculo del problema precedente, asumiendo que la relacion molar 
inicial del Hj al N 2 es 1 a 1 y la presion total de equilibrio es 10 atm. 

18. A 30°C, K p en atmosferas vale 29 X 10~ 2 en la disociacion 

SO.Ck(g) = S0 2 (g) + CUg) 
Calcuiar el grado de disociacion cuando la prc&ion total de equilibrio es 1 atm. 
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19 A 25°C, el valor de AF" de la reaccion 

XsO.tø) -2NO ; (g) 

es +1380 cal. iCual es el grado de disociacion a 25°C, cuando la presion total 
es de 10 atm Respuesta- a = 0 0494. 

20. En ol problema precedente calcular el ?rado de disociacion cuando la pre- 
sion total se mantiene a 10 atm. pero la parcial del C0 2 es de 5 atm. en el equilibrio. 

21. En NH 4 HS se disocia asi 

NH.HS(s) = NH,(<5) + H : S(g) 

A 25°C la presion de disociacion del solido puro es 500 ,mm de Hg Calcular (a) K p 
y (fa) la presion total de equilibrio cuando 300 mm, de NHj se introducen en un 
frasco NH 4 HS solido Respuesta- (a) 6.23 X 10' mnr; 

(b) 583 0 mm 

22. Para el equilibrio 

C(grafito) + CO..(g) _ 2 CO (g) 

a 1123°K el porcentaje molar de CO en fase de vapor es de 93 77% a una atmos- 
fera de presion, en el equilibrio. 1 Cuål es (a) el valor de K v , (b) el porcentaje molar 
de CO presente en el equilibrio cuando la presion total es de 10 atm? 

23. En dos experimcntos se introdujo NfLCOsNH, a 30°C en un frasco que 
ronteiiia (a) una presion parcial de 200 mm. de amomaco y (b) una presion parcial 
de 200 mm de CO?. Usando el valor promedio de K P dado en la tabla 7-5, hallar 
cuål sera la presion total de equilibrio en cada caso. 

24. Para la reaccion 

ILS (g) + I 2 (s) = 2HI(g) + S(s 5 rombico) 

K p — 133 X 10- 5 atm. a 60"C £Cual sera la fraccion molar de 1-11 en el vapor 
a 60°C cuando la presion total es de 1 atm? 

Respuesta. 0 00365 

2j. A 713°K el \alor de Kp en la reaccion 

SbAO) + 3H*(g) = 2Sb(s) + 3 ILS (g) 

es 0.429. iCuål es la fraccion molar de H; en el vapor a 713°K? ,;Depende el re- 
sultado de la presion total? Dar ra^ones de la respuesta. 

26. En la reaccion 

2 CaSO,(s) = 2 CaO(s) t 2 SO,(g) + 0.(g) 

el \alor de Kp = 1.45 X I0~ 5 atm. 1 a 1625°K c CuåI es la presion de disociacion del 
CaSOj en mm de Hg a esa temperatura? 

27. Un mol de H: y otro de SbiSj(s) se introducen en una vasija de reaccion 
y se calientan a 713°K. Con los datos dados en el problema 25 hallar el numem de 
moles de Sb formados y el mimero de moles dc H- sin transformacion. 

28. La constante de equilibrio en la disociacion 

2rLS(g) - 2H.(g) -r S,(g) 

es K p = 0 01 18 a 1065 C, mientras que el calor de disociacion es = 42,400 cal. 
Encontrar la constante de equilibrio de la reaccion a 1200 C 

Respuesta: Kp = 0.0507 
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29. En la reaction 

S0 2 (g) -r iO,(g) = SO a (g) 

K P = 6.55 a 900'K y K r = 186 a 1000°K Calcular el calor de reaccion en ese 
intenalo de lemperatura. 

30. En U reaccion - 

2S0 5 (g) +0.,'g) 

j// = 46.980 ral y = 33.460 cal a 25°C. Si suponemos que AH° es indepen- 
diente de la temperatura, calcular fa) Af° y (b) el grado de disociacion a, del 
SOj(g) a 600°K v 05 atm de presion total 

Respuesta (b) « = 6 3 X 10" 5 

31. A paitir de los caiores } energias libres dados en las tablar de los capitulas 
precedentes. entontrar el grado de disociacion del NOi(g) en NO(g) y 0 2 (g) a 
200°C y una atmosfera de presion Suponer que iH" es independiente de la tempe- 
ratura. 

32. En la reaction 

CO, g) -r HjO(g) = CO;(g) + H,(g) 

se dan los \alores absolutos de Lis entropias, S', y los caiores de fonnacion Af/° 

a 25' C: 

S"(ue) A/T (cal) 

CO 47.30 —26,420 

H.O 45.11 —57,800 

COi 51 06 —94.050 

H : 51.21 — 

Si consideramos constante a -i-H 5 respecto a T, calcular K P de la reaccion a 600°K. 

33. En la reaccion 

2 NaHSO, - NaACMs) +H : 0(g) 

■= 19.800 tal. y SF ° - 9,000 cal. a 2j C Considerando constante a A#°, 
calcular la presion de disociacion del NaHS0 4 a 700 C K 

Respuesta: 55 3 atm. 
^4. Comenzando con la ecua< ion (14) de este capitulo, dernar la (45). 
35. En la reaction 

H.(gj I.(gj-2HI(gj 

- 50 a 448 C > A r -= 66.9 a 3j0 j C Halkr A£" y Atf° en eita reaccion 

Un grarno de Xa HPO, 7 H.O sc toloca en un matraz de i Utros, a li' C. 
peso de agua debe anadtrse a fin dc convertir totabnente este hidrato en 
^'d.HPOi 12H.O v istablecer una tondicion de equibbrio en el rcupiente? Utihzar 
'°5 datos de la tab!a 7-7 

Respuesta: U372 g. 

37. En Lt teamoiL 

CuS04 3H.O(s) - S H.O C s) 4 L'iLO(g) 

la urcsion de disociacion a 29B 2 K es 7 17 x 10 atrn y A//^ us . K - 27,000 cal. 
1,1 '"nsideramOi a. S.H" mnstanic <<>n l.t van. i< ion dc temperatura, c cual scii. la 
l Jr <sion de disociacion en mm '!•' Hu a 1UU C 
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38. En la reni i ion 

iCID.CHOHiif) - iCIL-.COig) H- II« f g) 

A.'p a 457.4° cs 0.36, AC,, =- 4.0, y A/J^s-k = 14,700 cal. (a) deri\ar una t^prcsioa 
para el log M K p conto una funcion de 7', y (b) ralcular ti, a 500°K. 

2950 

Respuesta: (a) log^Kp - - -- - t 2. 01 Io?,„ 7' + 0656; !b) h„ - 1.42. 

39. En la reaccion 2H : (g) + S.(g) - 2H.S(g) 

AF* = -38,810+ 15 41 T log 10 T - 1 063 X 10 1 T- — 25 O? T 

Deducir las expresiones de ln K f , \H° , AS" y AC P de la reaccion en funcion de la 
temperatura. 

40. En la reaccion 

S s (g) + 2 0 2 (g) = 2 S0 2 (g) A/T ase = - 172,900 cal, AS"., c = - 33 67 ue, 
y AC° en funcion de la temperatura esta dada por 

0336 X 10- 

AC° = -1.49 + 1.424 X 10 "T 

De estos datos hallar el valor de ti, de la reaccion a 1,000 C K 

41. En la reaccion S 5 (g) = 2 S(g) 1»<E« ^ ^ - 16 735°K, a 1.000'K, y 

AH' = 102,600 -!- 2 47 T - 0.444 X 10-' T 

Encontrar la extension en que se disociarå el S 2 (g) en åtomos a la temprratura de 
4,000°K y una atm. de presion. 

42. En la reaccion 2 NaHCO s (s) = NasCOj(s) ~- COs (g) + H.O g) 
1H° = 29,320 + 9.15 T — 12 75 x \0~ s T"-, y -Vf° J5 = c - 7.080 cal 

jCuål sera la presion parcial del H-O(g) a 400°K sobre una mezcla de los dos solidos 
a la cuål se agrega CO s a una presion inicial de 100 mm dc Hg' 

Respuesta 1 89 atm 

43. En la reaccion MnCCX(s) = MnO(s) + COJg) 

Af= 27,660 - 14.16 r]og,„r+ 107 X 10" J T - 10 19 T 
Determinar la temperatura a la cual la presion de disociacion del CO. (g) es 0 5 atm- 

44. En la reaccion 2Mo(s) + CH, (g) _ Mo-C(s) - 2 H-(g) K, = 3 55 
a 973°K. 

I Cuål sera la presion inicial de metano a fin de producir ILl.g) con una V e - 
sion de equilibrio de 0 75 atm.? 

45. El calor integral de solucion de MgCls(s) a 18°C es -35,900 cal y cl de 
MgCh- 6 FLO(s) es —2,950 cal, y el calor de vaporizacion del agua es 537 cal 'g- 
Hallar AH a 18° C en la reaccion 

MgCb. 6H,0(s) = MgCL(s) + 6H 2 0(g) 

Respuesta: 96,330 cal 

46. En la transicion 

HgS (rojo) - HgS (negro) 

AF = 4,100 _ 6 09 T. £ Cuål es la modificaccion estable de HgS a 100°C? iCuil 
es la temperatura dc transicion a la presion de 1 atm. 
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C'uando se dispersan intmiamente \aiias sustaudas que no reatåonan 
entre si. se ubtienrn tres tipos de me/cla: a) gioseias como uria de sal j 
a/uear, b) coloidal, por ejemplo la de arcilla fina que se asjita en agua: 
c) una solucion \eidadcra, que se obtk-nc tuaiulo una sustancia como cl 
azucar se disuelve en el agua. En cl raso a), lai paitieulas indkiduales, son 
discernibles fåciimente y separables por algiin procedimiento niecinko. En 
la dispersion coloidal, aunque las partfculas con mut ho mas finas > la heteio- 
geneidad no es tan clara, la dispersion, sin embargo no es homogénea. Por 
°tr a parte, en una solucion vcrdadcra, los tonsthuyentes no pucden sepa- 
rarse por procedimientos mecånicos y tada parte de la solucion es idéntica 
a otra; es decir, una solucion verdadeia constitme una fase homogénea. 

Conviene refrrirse a la sustancia que se disueke (.omo al toiulo, y aqué- 
l'a en la que tirnc lugar la solucion <_omo al solvente. En la solubilidad de 
solidos en lfquidos, cuando éstos se encuentran en gran exceso con relation 
a los primeros, no existe ambigiiedad en fStos téiminos, es decir, el solido 
e s el soluto y el Hquido el solvente. Pero, citando tratamos con solubilidades 
de huidos, como acetona en agua o dioxano en agua, que se disuehe entre 
Sl e n cualquier pzoponion, es dificil diferenciar al soluto del sohente. 
Estos términos se usan cuando no hay ambigiiedad de signifirados. 

Una solucion que contiene a una iwnpciatura dada tanto soluto corno 
Puede disolver se dice que es saturada. Cualquier solucion que tiene una 
c antidad menor que aquélla se drnomina no saturada y si ( ontiene una 
c antidad mayor sc llama sobresaturada Este ultimo tipo de solucion existe 
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unkamente cn deficiencia de soKente y es sumamente inestable, pues la 
simple agitacion de una diminuta cantidad de soluto basta siempre para 
provocar la precipitacion del exceso dc éste. Para conocer el estado de una 
solucion con respecto a la saturacion basta agregar a aquéfla un poco de 
soluto, si éste se disuelve, la solucion es no saturada: si no se disuelve mås, 
es saturada y si hay precipitacion, la solucion original estaba sobrrsaturada. 

FACTORES QUE MODIFICAN LA SOLUBILIDAD 

La cantidad de una sustancia que se disuelve en otra depende de la 
naturaleza del soluto y del solvente, de la temperatura y la presion. En 
general, el efecto de ]a temperatura es muy pronunciado \ su direccion 
depende del calor de solucion. Si una sustancia se disuelve hasta la satu- 
racion con desprendimiento de calor, la solubilidad disminme con el au- 
mento de la temperatura. Por otra partc, si una sustancia se disuelve con 
absorrion de calor, la solubilidad se incrementa cuando se elcva la tempe- 
ratura. 

En general, los compuestos de caracter qufmico anålosjo, son niås fåcil- 
mente solubles entre sf que los de caracter diferentr. Cuando entre dos 
sustancias existe semejante qufmica, la solucion de arribos guarda un agru- 
pamiento no muy distinto dc aquél de las sustancias puras. y ambas se 
toleran entre sf en solucion. Por otra parte, cuando la naturaleza qufmica 
de las dos sustancias es considerablemente diferente, no se toleran. y hay 
poca tendencia a la disolucion. Entre estos dos casos extremos hay un 
numero considerable de estados intermedios. lo cual explira el amplio inter- 
valo de solubilidad entre si de las diversas sustancias. 

Estos puntos se ilustran con los fenomenos hallados en la solubilidad 
mutua de los lfquidos. Cuando el alcohol y el agua, muy proximos qufmi- 
camente, se mezclan, se disuelven entre sf en todas las proporciones, es 
decir, no hay lfmite de saturacion, y se dice que tales sustancias son mis- 
ribles completamente. A diferencia de ellas, dos lfquidos como el agua Y 
el mercurio no se disuelven entre sf y son totalmente inmiscibles. Entre 
estos dos tipos lfmite, hay pares como el Etcr y el agua. que se disuelven 
uno en otro en pequena proporcion. Asf, el éter puro disuelve cierta can- 
tidad de agua para formår una solucion saturada de agua en éter, nuen- 
tras que el agua disuelve una cantidad limitada de éter dando una solu- 
rion saturada dc éter ell at;ua. En consecuenua, con proporciones elevadas 
de uno u otro de estos lfquidos se puede obtener una solucion totalmente 
miscible. Sin embargo, cuando se toman proporciones fuera de estos lfmites 
de saturacion, se forman dos capas, una constituida de una solucion de 
éter en agua, y otra de agua en éter. Los pares lfquidos de esta clase son 
parcialmente miscible*;. 
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TIPOS DE SOLUCIONES 

Aunque es posible preparar soluciones con muchos componentes, nuestra 
atencion se centrarå en las binarias. es decir, aquéllas que contienen unica- 
mente dos componentes. Como el solvente y soluto pueden ser tanto gases, 
como Hquidos o solidos, el numero de tipos posibles de soluciones binarias 
que cabe esperar es nueve, y son: 

1. Solucion de un gas en otro gas. 

2. Solucion de un Hquido en un gas. 

3. Solucion de un solido en un gas. 

4. Solucion de un gas en un solido. 

5. Solucion de un Hquido en un solido. 

6. Solucion de un solido en un solido. 

7. Solucion de un gas en un liquido. 

8. Solucion de un solido en un liquido. 

9. Solucion de un liquido en otro Hquido 

De estos tipos, los tres ultimos son los mas comunes y familiares. Los de- 
mås exigen algun comentario. 

Todos los gases son miscibles en todas las proporciones y dan soluciones 
cuyas propiedades son casi aditivas si la presion total a que se hallan some- 
tidos no es muy grande. Bajo estas ultimas condicione? la presion total y 
parcial estå regida por la Ley de Dalton, y su volumen total por la ley de 
Amagat. Ambos principios se han discutido ya. 

La vaporizacion de un Hquido y la sublimacion de un solido en una fase 
gaseosa se pueden considerar como una solucion de aquellas sustancias en 
un gas. Estos procesos comprenden primero la conversion del liquido o so- 
lido en vapor, y la solucion siguiente del vapor en gas. Puesto que las pre- 
siones de vaporizacion y sublimacion de una sustancia son fijas a cierta 
tempcratura, las cantidades de Hquido y solido que vaporizan en un volumen 
dado de gas, estån limitadas por la cantidad necesaria para establecer las 
Presiones de equiiibrio. 

Los gases y los Hquidos se disuelven en los solidos para formår aparen- 
te mente soluciones homogéneas verdaderas. Asf hay ejcmplos como la sohi- 
^ilidad del hidrogeno en el paladio y la del beiiceno Hquido en iodo solido. 
Amhas solucione? son solidas. 

Cuando dos solidos se disuelven entre s'i, las soluciones formadas pueden 
ser completa o parcialmente miscibles, segun la naturaleza de las sustancias 
c omprendidas y la temperatura. Asf tenemos por ejemplo a los sulfatos do- 
bles de potasio y amonio, de cobre y hierro, y los alumbres de potasio y 
ar nonio. También hay muchos pares metålicos que forman soluciones soli- 
^a-por ejemplo, el oro y platino; el oro y el paladio; la plata y el patadio, 
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y el cobre y el nfquel. Como la formacion de una solucion solida tendria 
lugar de una formå muy lenta cuando los materiales se encuentran en esa 
fase, es necesario recurrir a la cristalizacion, bien desde la solucion en el 
caso de las sales o a partir de materiales fundidos en el caso de metales, si 
queremos obtener dichas soluciones solidas. 

La temperatura no ejerce influencia en la solubilidad, cuando las sustan- 
cias comprendidas en la formacion de una solucion solida son totalmente 
miscibles en estado solido, en cambio, si la ejerce cuando la miscibilidad 
es parcial. Algunas sustancias son completamente miscibles cn estado solido 
a temperaturas elevadas y parcialmente a otras mås baj as. También hay 
otras posibilidades, pero se discutiran con mayor detalle en el capitulo de la 
Regla de las Fases. 



PROPIEDADES TERMODINAMICAS DE LAS SOLUCIONES 

La energfa libre total de una solucion, F, viene dada por la ecuacion (8) 
del capftulo 3. esto es 

F*= F 1 n 1 ±Fzn i + ... (1) 

donde F,, F 2 , eta, son las energfas libres molares parciales de los constitu- 
yentes de la solucion y n t , n 2 , eta, son los numeros de moles de los diversos 
constituyentes, presentes. Anålogamcnte, la entropla y la entalpia total estån 
dactas por las leJaciones 

S = Sjm + Sin 2 + • • ■ (2) 
H = H ini + HiUi + ■ ■ (3) 

C'oijjo F -- H — TS t se deduce en seguida desde las ecuaciones (1), (2) 

y (3 que 

F, = H,~ TS l (4) 

F t = H t ~ TS 2 (5) 

e is>ual cs vilido para los diversos constituyentes de una solucion. De mievo, 
las et uaciones (28) , (29) y (30) del capftulo 6 se aplican a los constituyentes 
de la solucion, y asf resulta para cada uno de ellos 



(: 
(: 

ta(P,/T)] (8) 



i)., - * (,> 
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En estas ecuaciones, n indica la constancia de la concentracion de la 
solucion, es decir, se manti^nen constantes n 1} n 2) etc. 

Por medio de la ecuacion (51) del capitulo 6, podemos escribir que la 
energfa libre molar parcial de cada constituyente de una solucion es igual a: 

F, = F\° -f RT ln a, (9) 

donde F° es la energfa libre molar parcial del constituyente i, en un estado 
eståndar conveniente, y a,: es su actividad en la solucion a una concentra- 
cion dada. El estado particular elegido como tipo es arbitrario. Al tratar 
con soluciones de sustancias totalmente miscibles, es usual tomar como estado 
tipo el de los componentes de la solucion en estado puro. Bajo estas condi- 
ciones, F° t es idéntico a F° t . de la sustancia pura; es decir, ^° , y de 

aqui que los estados tipo son los mismos que los definidos en el capitulo 6- 
De nuevo, si empleamos fracciones molares para expresar las conceutracio- 
nes, di puede relacionarse con N, mediante la ecuacion: 

d = N x y\ (10) 

donde y' % es un coeficientede actividad que permite convertir Ni en flj. Sobre 
esta base la eciiacion (9) de F, se transforma en 

F V = F>.+ RT\nN iy \ (11) 

Otro método usado Irecuentemente para definir los estados tipo emplea 
la definicion anterior ifiiicamcnte para el solvente, es decir, F° ~=F° y 
di 'Ni = y' = 1, cuando .V-_ -> 1. Al mismo tiempo, para un soluto que no 
se disocia, se tiene que: 

a 2 — N 2 y' 2 (12) 
donde y\ es el coeficiente de actividad del soluto y la definicion se completa 
diciendo que 

y' 2 = = 1; cuando ,V 2 -> 0 (13) 

Aqui se toma como punto de referencia una solucion cuyo soluto esta 
diluido a infinito de solvente, y en este estado tenemos que = N 2 — 0 y 
y. ~ 1 . Por lo tanto, la concentracion de la solucion que tiene o? — N 2 y\ 
~~ 1 se convierte en el estado tipo para el soluto y, cn este estado, = F^. 
Las definiciones de los estados tipo y referencia para solutos que se disocian 
s t tiiscutirån en el capitulo 11. 

Ecuacioni'S analogas a 'J 2 ) y (13) sc usan para relacionar aa con las 
c oricentraciones expiesadas en otras unidades distintas a las fracciones mc- 
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lares. Asf, si deseamos expresar C en moles por litro, tendremos: 

a 2 = C 2 f 2 (14) 

Y 

f, =~ = 1; cuando C t ->0 (15) 
C 2 

Aquf f 2 es el coeficiente de actividad del soluto para la concentracion C 
en moles por litro. De nuevo, si deseamos usar la molalidad m y el coefi- 
ciente de actividad y 2 . entonces 

<2 2 = (16) 

y. = — = 1 ; cuando m, — > 0 (17) 
m 2 

En base a estas definiciones •/„ — / 2 = y 2 — 1 en soluciones diluidas a 
infinito pero, para otras concentraciones, los diversos coeficientes de activi- 
dad en general tendrån valores diferentes para una solucion de concentra- 
cion dada. 



EL PROCESO DE SOLUCION 

Consideremos el proceso 

riiAi + n 2 A 2 — Solucion (18) 

en el cual se mezclan n x moles de sustancia pura A, con n-, de A, también 
pura y forman una solucion binaria. El cambio de AG m en cualquier propie- 
dad termodinåmica extensiva de un sistema a una temperatura y presion 
dadas es entonces 

AC, = G — ( ni G° + n-,Gl) (19) 

donde C es la propiedad de la solucion, y G° y G\ los valores de la propiedad 
por mol para los dos constituyentes puros. De nuevo, como G estå dada por 



G = nid + n 2 G 2 (20) 
entonces la insercion de la ecuacion (20) en la (19) nos da 

AG„ = («,<?! + nÆ) - (nA° + »«CJ> 
= ni((?i - G?) _ + n,(G, - G 2 °) 
= niAGi + nzAGi (21) 

donde AGi = Gi - G? (22) 

y AG* = G 2 - G? (23) 
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En estas ecuaciones AG m representa el cambio integral de alguna pro- 
piedad termodinåmica corno resultado de un proceso de mezcla, mientras 
que AG X y AG 2 representan las variaciones en las cantidades molares par- 
ciales correspondientes a la propiedad involucrada. 

La ecuacion (21) aJ apJicarsc al cambio de energia libre que acompana 
al proceso de mezcla nos da: 

AF m = ?i 1 (F t -F\) + n 2 (F 2 - F«) (24) 

Anålogamente obtenemos para los cambios de calor, entropia y volumen de 
mezcla 

AH m = m(Æi - #?) + n 2 (# 2 - H\) (25) 
AS m - mOS, - Si) + n 2 (,S 2 - St) (26) 
AV m = n 1 (V 1 - VI) + ni (f 2 - VI) (27) 

Ademås, a una temperatura T, la energia libre, entropia y calor de mezcla 
estån relacionadas entre si mediante la ecuacion 

AF m = AH m ~ TAS m (28) 

La ecuacion (24) se puede escribir de otra manera al tener en cuenta la 
ecuacion (9). En base a considerar a los constituyentes puros como estados 
tipo, la ecuacion (9) nos da 

F, = FJ + RT ln fli (29) 
y de aqui tendremos, para los constituyentes de una 'solution binaria, que 

Fx - F° = RTlna, (30) 
y F, - F„° = RT ln a, (31) 

AI sustituir estas expresiones cn la ecuacion (24), resulta que &F m 

AF m = ni RT ln a, + n 2 RT ln a, (32) 

En la siguiente seccion se ver5 como mediante la ecuacion (32), es posible 
hallar el valor de AF m . 

CONDICION DE EQUILIBRIO ENTRE FASES 

Heinos visto, en la pagina 219, que la condicion de equilibrio rntri las 
fases de una sustancia pura, a temperatura y presion constantes, es que la 
energia libre molar de la sustancia sea igual en todas las fases. 

La pregwtta ahora sc formularå as'i; <;Cuå) es la condicion de equilibjio 
entre las fases cuando éstas no son puras, es decir, cuando hay soluciones? 
Para contestar esta pregunta, consideremos un sistema compuesto de varias 
fases, rada una de las cuales contiene cierto numero de componentes. La 
energfa libre total de cada fase estarå dada, en general, por la ecuacion (1) 
de este capitulo. 
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Prestemos ahora atencion a dos cualesquiera de las fases presentes, y su- 
pongamos que dn„ dn 2 , etc, moles de los diversos constituyentes se trans- 
fieran de una fase a otra, manteniendo constantes la T y P. La disminucion 
de energia libre de una de ellas sera entonces 

dF = F 1 dn 1 + F 2 dn 2 + ■ • ■ 
mientras que el incremento de energia libre en la segunda sera 

dF' = Ptdni + F 2 dn-, + 

El cambio neto de dicha energfa debida a csa transferencia, dF, es 

dF = dF' - dF= (F 7 ! - fa) dn, + (W 2 - F 2 ) dn 2 + ... 

Sin embargo, cuando hay equilibrio entre las dos fases, tendremos 
{dF) r , P - 0 ; 6 

{F' 1 -F 1 )dn 1 +(F' 2 -F 2 )dn, + .. =0 (33) 

De nuevo, como la transferencia de cada constituyente de una fase a otra 
puede hacerse independientemente, se sigue también que cada término de la 
ecuacion (33) debe ser cero, esto es: 

(F[ - FJdtii = (F; - F 2 )dn 2 - (F\ ~ Fi),rfm = 0 (34) 

Ademås, como dn 1; dn 2 etc, no son cero, deben serlo los otros términos y 
de aqui que: F' 1 = F 1 ; F' 2 = F 2 , y asf sucesivamente. Finalmente, como 
el mismo argumento puede repetirse para un par de fa«2S cualquiera que 
se elija, el resultado anterior es vålido para todos, es decir, que para las 
fases de un sistema en equilibrio resulta 

F l = P[ = F[' etc. (35a) 
Fi = F' 2 = F' % ' etc. (35b) 

o, en general 

Pi = F[ = F[' etc. (35c) 
La ecuacion (35) establece que para el equilibrio a T y P constantes 
en un sistema multicomponente con numerosas fases, la energia libre molar 
parcial de cada constituyente debe ser igual en todas las fases. Si una de 
ellas es una sustancia pura, las deducciones anteriores se aplican aun, ex- 
cepto que ahora Fj para esta sustancia en la fase pura se hace igual a FV 

EQUILIBRIO ENTRE UNA SOLUCION Y SU FASE DE VAPOR 

Consideremos una solucion que contiene componentes volåtiles. Si se 
coloca cn un espacio evacuado, se producirå una faÆ de vapor que contie- 
ne los constituyentes de la solucion. Las condiciones que deben regir en el 
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sistema para que exista equilibrio entre la solucion y la fase de vapor se 
obtienen asf. 

La energfa libre molar del constituyente i en la fase de gas estå dada 
por la ecuacion (54) del capitulo 6, esto es, 

F 'w «r ln /. w (36) 

donde el submdice g se refiere al gas. De nuevo la energia libre molar 
parcial del mismo constituyente en solucion estå dada por la ecuacion (29) 
en este capitulo 

Fi = F°. + RTlna; (37) 

Para el equilibrio entre la solucion y la fase gaseosa tendremos Fi( 0 )~F^ 
En consecuencia, de las ecuaciones (36) y (37) resulta: 

+ RT ln /,-(,, = F? + RTUoi 

6 

ln en RT (38) 

Como a una temperatura dada el lado derecho de la ecuacion (38) 

es constante la cantidad que abarca el logaritmo debe ser constante tam- 
bién, y asi resulta 

"" = K (39) 



fi(g> 



Para evaluar K, se utiliza el hecho de que, para un constituyente pu- 
ro i, at = / y f((„ — jo(#! donde este ultimo valor representa la fugacidad 
del vapor sobre el constituyente puro. Al colocar estas cantidades en la 
ecuacion (39) vemos que K = /° (?) , y de aquE que la ecuacion se con- 
vierte en 

ai= f jP (40) 

La ecuacion (40) muestra que la actividad de un constituyente volåtil 
dc una solucion estå dada por la relacion de la fugacidad del vapor del 
constituyente en equilibrio con la solucion dividida por la fugacidad del 
vapor en equilibrio con el constituyente puro. De nuevo, fi( S ) = Pijifgi, 
donde P i es la presion de vapor de un constituyente dado sobre la so- 
lucion y y i(g) es su coeficiente de actividad. Anålogamente /„ = P\yiiou 
donde P a es la presion de vapor del constituyente puro y yug) su coefi- 
fiente de actividad. Al colocar estas identidades en la ecuacion (40) resulta 

„■ = P<y 'f> fi i\ 

po_,o (**■) 

Finalmente, si los vapores se comportan como gases ideales, entonces 
y t(3j = y 5 =1, y la ecuacion (41) es simplemente 

_ 

^~pi (42) 



i 
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Asi a, se obtiene de las presiones de vapor del constituyente sobre la solu- 
tion y cuando es puro. 

La sustitucion de la ecuacion (41) en la (32) nos da para la energfa 
libre de mezcla de una solucion binana 

AF m = nJtT ln ^ + n,RT ln (43) 

Cuando los gases se comportan idealmente, los valores de las y se hacen 
la unidad, y la ecuacion (43) se simplifica. 

AF, =n l RT\n P ^ + n i RT\n^ j (44) 
i PI 

Aquf, todas las cantidades son directamente medibles y por lo tanto AF m 
se obtiene fåcilmente a partir de los datos de la presion de vapor. 

SOLUCIONES IDEALES 

De igual formå que fue conveniente colocar un gas ideal como criterio 
de conducta de un gas cualquiera, resulta aconsejable también, definir 
una solucion ideal en funrion de cuyas propiedades predecibles pueda eva- 
luarse la conducta de las soluciones reales. 

Con este proposito definiremos una solucion ideal como aquélla en 
que la actividad de cada constituyente es igual a su fraccion molar bajo 
todas las condiciones de Umperatura, presion y concentracion; es decir, 
a, = Ni, a, = N„ etc. Sobre esta base, la ecuacion (32) para una solu- 
cion binaria ideal nos da 

AF, = njRT ln h\ + n 2 RT ln N, (45) 

Como el miembro derecho de la ecuacion (43) es independiente de la 
presion, obtendremos por diferenciacion de AF m con respecto a la presion 
a temperatura constante 



{ dåF m \ 
\ OP ) T 



AV = 0 (46) 



Este resultado significa que en la mezcla de dos constituyentes para 
formår una solucion ideal no hay cambio de volumen asociado al proceso, 
y de aquf que los volumenes molares parciales de los constituyentes de la 
solucion son idénticos con los volumenes molares de los constituyentes 
puros. De nuevo, si dividimos la ecuarion (45) por T y diferenciamos 
AFm/T respecto a T a P constante, obtendremos 



\ d(AF m /T) l AH„ _ 



y entonces 

AH, = 0 (47) 
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En consecuencia una solucion ideal se formå sin desprendimiento o absor- 
cion de calor. Al colocar la ecuacion (47) en (28) nos muestra que en 
una solucion ideal AF m — — T AS„ y de aqui que teniendo en cuenta la 
ecuacion (45) resulta 



&S m = -[ ni R ln N, + n 2 R ln N 2 ] 



(48) 



La ecuacion (48) predice que para una solucion ideal AS, es una 
funcion de la concentracion y cantidad de los constituyentes presentes. A 
su vez, la ecuacion (45) ensena que AF m es una funcion de estas variables 
asi como la temperatura. Ademås ninguna ecuacion contiene factores es- 
pecfficos de la naturaleza de la sustancia comprendida. En este sentido, 
estas ecuaciones son anålogas a la ley de los gases ideales, que predicen 
la conducta del gas de manera independiente de las caracterfsticas espe- 
cificas, naturaleza o estructura de las moléculas del gas. 

Las figuras 8-1 y 8-2 muestran una comparacion entre las predicciones 
de las soluciones ideales y la conducta real observada para AF m , AH, y 
TAS m de las soluciones binarias de Hquidos. Los cålculos dados son por 
mol de solucion, es decir n L — N% y n 2 — N 2 Ademås, los datos de la 
presion de \apor se han corregido para condiciones de no idealidad de 
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Figura 8-1. Energia iibre, calor y entropia de mezcla del sistema tetracloruro de 
< <irbono-ciclohexano a 40°C. [Basadas en los cålculos de Maron, Wang y Nakajima, 
/. Polymer Se, 46, 333 (1960)] 



280 Capftulo 8: Soluciones 



gases. La inspeccion de la figura 8-1 muestra que el sistema tetracloruro 
de carbono-ciclohexano se aproxima muy estrechamente a una solucion 
ideal. Sin embargo no sucede lo mismo con el sistema acetona-cloroformo, 
donde todas las propiedades termodinåmicas de la solucion presentan gran- 
des diferencias de la idealidad. 



600 




Una simple descripcion de la conducta de las soluciones, se obtiene por 
un examen de las presiones de vapor, mås que a partir de las propiedades 
de mezcla. Por esta razon debemos considerar de nuevo las presiones de 
vapor de las soluciones ideales y reales. 



PRFSION DE VAPOR DE UNA SOLUCION IDEAL 

Supongamos que dos Hquidos, A, y A- son \olåti!es y completamente 
rrnscibles, y supongamos adcmas qufi los dos Hquidos se disuelven entre si 
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para formår soluciones ideales. En este caso «i — N\ y a, — N,. Al colo- 
car estas identidades en la ecuacion (42) resulta 

Py = nj>\ m 

Y P i = NJ>t (50) 

Las ecuaciones (49) y (50) son expresiones de la Ley de Raoult, que es- 
tablece que la presion de vapor parcial del constituyetite volåtil de una solu- 
cion es igual a la presion del vapor del constituyente puro multiplicada por 
\a fraccion molar de tal constituyente en la solucion. De estas ecuaciones la 
presion total de vapor P sobre tal solucion es 

P =Pi+P* 

= p\Ni + p°N t (ri) 

y como N, = 1 - N 2 la ecuacion (51) nos da 

P = P?(l - N*) + PIN, 

- (Pi - P*)N t + P? (52) 

Para cualquier sistema y temperatura dados P° y P 0 , »on constantes, y una 
gråfica de P contra A^ 2 deberå ser una linea lecta ron P " P° a A'. =- 0 
y P = P° a a ^ - L 

Tal gråfica, dada por la lmea continua de la fifififa 8-3, muestra que 
las presiones totales de las soluciones ideales quedan sobre una lmea recta 
que une PJ y P°. A su vez, las lmeas de trazos nos dan las gråficas de las 
ecuaciones (49) y (50) de las presiones parcialcs de los componentes indivi- 
duales de la solucion. 
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Estas varian linealmente desde P 1 = P£ y P, = 0 a N z = 0 hasta 
P t = 0 y Pj. = P° a S, — 1. En todas las concentraciones intennedias la 
presion total es la suma de las presiones parciales. Asi, a N 2 = x, Pi es 
igual a la distancia de b T x, P 2 — b 2 x, y P — b^ -f- b 2 x = bx. 

Las relaciones anteriores exigen que se cumpla la Ley de Raoult para 
las presiones totales y parciales como una funcion de las fracciones molares 
de los constituyentes cn solution. Para obtener una relacion entre la com- 
posicion de una solucion y la composicion del vapor sobre el mismo, desig- 
namos a Y 2 como la fraccion molar de A, en cl vapor sobre una solucion 
de composicion N*. Entonce« de acuerdo con la Ley de Dalton de las pre- 
siones parciales 

Y, = - 2 (53) 
P 

Pero P, = P°^ T 2, mientras que P estå dada por la ecuacion (52). En con- 
secuencia : 

V - OA\ 

2 (P 2 ° - PDNi + p? w 
Esta ecuacion muestra que hay una composicion definida del vapor 
que corresponde a cada composicion de la solucion y que Y 2 y N 2 no son 
iguales salvo cuando PJ = P°. 

Con ayuda de la ecuacion (54) se puede construir una curva de pre- 
siones de vapor-composicion del vapor para soluciones que siguen la ley 
de Raoult que muestran la composicion del vapor correspondiente a una 
composicion particular de la solucion. Una curva tal, calculada a una tem- 
peratura constante para P° = 147 mm y P° = 396 mm de Hg se mues- 
tra en la fjgura 8-4. La lmea recta nos da la presion total de vapor sobre 

420 1 1 
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j a solucion como una funcion de la fraccion molar N 2 , mientras que la 
curva que queda debajo de aquella recta representa la presion del vapor 
total como un funcion de la fraccion molar de A, en el vapor, Y i. Para 
obtener la composicion del vapor correspondiente por ejemplo a una so- 
lucion para la cual X 2 = 0.2, nos movemos verticalmente hasta el pun- 
t 0 C para obtener la presion de vapor total de la solucion. Esta misma 
presion se establece también en la curva de composicion de vapor por el 
punto D, que corresponde a la composicion Y. — 0.402, y de aquf que 
para los liquidos en cuestion cuando A r 2 = 0.2, Y-, = 0.402. Anålogamente, 
cuando N r = 0.6, Y', = 0.803. Se observarå que el vapor es siempre mås 
rico en A 2 que la solucion, es decir: el vapor es mås rico en el componen- 
te mås volåtil. 

PRESION DE VAPOR DE LOS PARES LIQUIDOS REALES 

Unos pocos sistemas liquidos miscibles binarios obedecen la ley de 
Raoult en todo el intervalo de concentraciones. Uno de ellos, el par dibro- 
mo etileno-dibromo propileno a 85.05°C, se muestra en la figura 8-5. Otros 
ejemplos los constituycn los pares benceno-dicloro etileno, el tetraclo- 



180 




Difaromoetano Fraccion molar Dibromoprapileno 

F "gura 8-5. Pres iones de vapor del sistcma dibromo ctileno-ilibrpmo propileno 

a 85.05°C. 
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ruro de carbono-cloruro estånnico y el cloro benceno-bromo bcnceno. L a 
mayoria de los sistemas sin embargo, se desvfan de la ley de Raoult en 
mayor o menor grado, dependiendo de la naturaleza de los lfquidos y la tem- 
peratura. 

El caråcter de las desviaciones de la ley de Raoult puede juzgarse en 
las figuras 8-6j 8-7 y 8-8, que muestran las presiones totales y parciales de 
algunos sistemas en su dependencia con Ja fraccion molar. Con el par 
tetracloruro de carbono-ciclohexano, que se muestra en la figura 8-6, 
la presion total asi como las parciales presentan desviaciones positivas de 

240 ^ — — ^ 




la ley de Raoult pero la presion total es siempre intermedia entre las de 
vapor de los dos componentes puros. Anålogamente con el sistema disulfur° 
de carbono-aldehfdo metilico, figura 8-7, las desviaciones de la ley de Raoult 
son positivas, pero Jas curvas de presion de. vapor total tienden a un måximo 
que estå por encima de la presion de vapor de cada constituyente. P° r 
otra parte, el par cloroformo-acetona, figura 8-8, exhibe desviaciones ne- 
gativas de la lev de Raoult que conducen a un mmimo en la presion de 
vapor total del sistema, es decir, las presiones de vapor de ciertas concen- 
traciones de la solucion se hallan por debajo de las de cualquiera de los 
constituyentes puros. 
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Aldehido Fraccién molar Disulfuro 

met/lico de carbono 

Figura 8-7. Presiones de vapor del sistema metilal-disulfuro de carbono a 35.2°C. 




O 0.2 0.4 06 0.8 1.0 
Acetana Fraccién molar Cloroforma 

Figura 8-8. Presiones de vapor del sisterna acetona-cloroformo a 55.1°C. 
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Las curvas dc presion dadas en las figuras 8-6, 8-7 y 8-8 son tfpicas 
de la conducta de la presion de vapor dc los pares lfquidos volåtiles. En 
base a estos diagramas, todos los pares lfquidos miscibles se clasifican en 
tres tipos generales que son: 

Tipo I. Sistemas cuya presion total de vapor es intermedio entre aque- 
llos de los componentes puros. Ejemplo: tetracloruro de carbono-ciclo- 
hexano, tetracloruro de carbono-henceno, benceno-toliieno. agua-alcohol 
metilico. 

Tipo II. Sistemas que exhiben un måximo en la curva de presion 
total dc vapor. Ejemplo: Disulfuro de rarbono-ajdehido metilico, disulfuto 
de carbono-acetona, benceno-ciclohcxano, benceno-alcohol etflico: clorofor- 
mo-alcohol etflico. y agua y alcohol etilico o n-propiliro. 

Tipo III. Sistemas que exhiben un rnmirno en la curva de presion 
de vapor total. Ejeiriplo: Cloroformo-acetona, étir metllico-cloruro de hi- 
drogen o, piridina-åcido acético, y agua y åcido formico; nftrico, clorhfdrico 
o bromhidrico. 

Las curvas de presion de vapor-composicion del liquido dc estos di- 
versos tipos, junto con las correspondientes de presion de vapor-composi- 
cion de vapor se ilustran en la fisura 8-9. Todas estas curvas correspon- 
den a una temperatura constante. 




Se observarå que en todos los tipos las cunas de composicion de vapor 
quedan debajo de las de composicion de liquido, y que eri los tipos II Y 
III las dos curvas se tocan en los puntos de presion de vapor måximo y 
mininio respectivaniente. En ellos por esta razon, las composioones de l a 
solution y vapor son idcnticas, y los diagramas de los tipos II y III pueden 
considerarse como compucstos de dos cunas del tipo I, una para A puro 
v una solutién con una presion maxima o minima de vapor (7 0 rj y la 
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otra de una solucion de una presion måxima o minima de vapor C o D 
v componente puro B. La position de las curvas de composicion de vapor 
respecto a las del liquido se deduce del hecho de que a partir de una 
mezcla constituida por dos sustancia? volåtiles en solucion. aquclla quc 
posea una presion de vapor mås alta se volatilizarå mås qiie aquélla de 
presion de vapor baja, dando una composicion de vapor mås iica en el 
constituyente mås volåtil que la solucion. 

As!, en el par liquido del tipo I que se muestra en la figura 8-9; B es 
mås volåtil que A, y en consecuencia el vapor sobre todas las concentra- 
ciones de la solucion debe ser mås rico en B que lo es la solucion. De aqui, 
la composicion de vapor que corresponde al punto a en el diagrama debe 
quedar mås proximo a B que el punto a, y esto es posible solo si la curva 
de composicion de vapor estå debajo de la cun-a de composicion del li- 
quido. Como el diagrama muestra, la composicion del vapor que corres- 
ponde a a es a', una mezcla considerablemente mås rica en B que lo es a. 
Por la misma razon todas las mezclas comprendidas entre A y C en el 
tipo II deben tener vapores mås ricos en B que la solucion, mientias que 
todas las mezclas entre C y B deben ser mås ricas en A, que la solucion. 
Estas condiciones se satisfacen, en el diagrama dibujado pues el punto b' 
de composicion de vapor que corresponde a un punto como el b es mås 
rico en B, mientras que la composicion que corresponde a c es c', mås 
rica en A. 

De manera anåloga, las composiciones de vapor en el tipo III deben 
ser mås ricas en A que las soluciones entre A y D y mås ricas en B entre 
D y B. Estas condiciones se satisfacen de nuevo por el diagrama dibujado 
como puede verificarse por los dos puntos indicados, d con una compo- 
sicion de vapor d' y e con una e'. 

DIAGRAMAS DE PUNTO DE 

EBULLICION DE MEZCLAS BINARIAS MISCIBLES 

Como a una temperatura dada el vapor sobre una solucion es mås 
rico en el componente mås volåtil que la solucion, ésta se despiaza en 
composicion hacia el constituyente menos volåtil, eliminando su vapor. Si 
condensamos los vapores y removemos los nuevos vapores fonnados sobre 
e l condensado, los nuevos vapores serån mucho mås ricos en el constitu- 
yente mås volåtil que las soluciones de las cuales procede. Al rcpotir este 
proceso es posible obtener una concentracion del constituyente mås volåtil 
en cl vapor y una concentracion del constituyente menos volåtil en la solu- 
c i6n. Este proceso de concentrar los constituyentes se conoce cymo destila- 
cton fraccionada; y como el proceso descrito se verifica a temperatura 
constante, puede designarse como una destilacion fraccionada isotérmica. 

En la pråetica es mås conveniente llevar a cabo una destilacion a pre- 
sion constante qiie a temperatura constante. A una presion de confina- 
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micnto dada una so luci6n de composicion definida hervirå a una tempe- 
ratura a la cual s u presion de vapor total es la misma que la presion de 
confinamiento. Si designamos por P a esta ultima presion, la condicion 
para ebullicion se escribirå as. P — P A + P B . Asi a una presion atmosfé- 
rica una solucion hervirå a la temperatura en que la presion total de 
vapor se hace igual a 760 mm de mercurio. Como distintas composiciones 
de una solucion tienen presiones de vapor diferentes, se sigue que distintas 
soluciones no alcanzarån una presion de vapor total equivalente a la de 
confinamiento a la misma temperatura y por lo tanto, hervirån a tempe- 
raturas distintas. En general, las soluciones de presion baja de vapor her- 
virån a temperaturas mayores que aquéllas cuya presion de vapor es alta. 

Este ultimo hecho permite la construccion de varios tipos de diagrama 
de composicion-temperatura que corresponden a tres tipos generales de 
diagramas de composicion-presion-vapor ya discutidos. Estos se muestran 
en la figura 8-10. En el tipo I la presion de vapor de A es la minima del 
sistema y la de B es la måxima, mientras que la presion de vapor de 
todas las composiciones posibles entre A y B son intermedias entre las dos. 
En consecuencia a presion constante el punto de ebullicion de A sera el 
måximo del sistema y el de B el minimo, mientras que todos los debidos 
a distintas composiciones de A y B serån intermedios y estarån dados por 
la curva de composicion del liquido en la figura. Como el vapor que se 
libera de un3 composicion particular de la solucion dcbe ser mås rico en 
el constituyente mås volåtil B, la composicion de vapor a una temperatura 
dada estarå mås proxima a B que la composicion del liquido correspon- 
diente, y de aqui que la curva de composicion de vapor debe quedar ahora 
sobre la curva de composicion de liquido, como se mostro. Las mismas 
consideraciones se aplican a los otros dos tipos. En el tipo II la presion 
de vapor del sistema es un måximo para la composicion C, y de aqui tal 
solucion hervirå a la temperatura minima, que conduce a un minimo en 
la cur\a de puntos de ebullicion. De nuevo como en el tipo IH la solucion 
de composicion D presenta la presion minima del vapor del sistema, hervirå 
a la måxima trmperatura, y en consecuencia la curva de puntos de ebu- 
llicion presenta un måximo. En todos los casos las curvas de composicion 
de vapor quedan por arriba de las de composicion de liquido por las 
razones dadas. Por esa razon vemos, que en un sistema cualquiera cuyas 
presiones de vapor son intermedias entre aquéllas de los constituyentes 
puros tendrån un diagrama de destilacion con puntos de ebullicion inter- 
medios tales como el tipo I. Po; otra parte, un sistema del tipo de presion 
de vapor måxima darå un diagrama de destilacion con un punto de ebu- 
llicion minimo mientras que cualquier sistema del tipo de presion de vapor 
minimo darå un diagrama de destilacion con un måximo en la curva de 
puntos de ebullicion. 

Las concentraciones de los puntos C y D cn los diagramas de presion 
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c |e vapor y temperatura no son generalmente idénticos. Con el cambio de 
temperatura hay una tendencia para las composiciones correspondientes 
■ los måximos o mfnimos de la presion de vapor a correrse hacia A o B, 
dependiendo del sistema en cuestion. 



r=constante P— constante 




A Hæddn mdar B A Fraccion molar B 



T3p I 

T= constante p~ constante 
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A Fraccién molar B A Fraccian molar 6 

Tipo II 



T= constante 



P= constante 
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A Fraccion molar 6 a Fraccion molar B 

Tipo III 

f '"gura 8-10. Tipos de diagramas de destilacion que corresponden a diversos dia- 
gramas de presiones de vapor 



DESTILACION DE LAS SOLUCIONES BINARIAS MISCIBLES 

A causa de las diferencias en los diagramas de destilacion de los tres 
tipos de soluciones, diferirå la conducta de éstas a presion constante de 
destilacion. Consideremos prime ro un sistema del tipo I (figura 8-11). Si 
falentamos una so lucion dc composicion a, la cbulEicion no coniienza hasta 



390 Capftulo 8: Soluciones 



que se alcanza la temperatura T a . Entonces el vapor que se desprende de 
a tendrå la composicion d. Como esta ultima es la mås rica en B que la 
primera, la composicion del residuo deberå ser mås rico en A, por ejem- 
plo b. La nueva composicion del residuo b no hierve hasta que se alcanza 
la temperatura Tj,, que es mås elevada que T a . A su vez el vapor que se 
desprende de b tendrå la composicion b', de nuevo mås rica en B, y en 
consecuencia la composicion del residuo serå de nuevo mås rico en A, y la 
temperatura ascenderå antes de que el residuo hierva otra vez. Vemos por 
tanto, que si el proceso descrito continua, el punto de ebullicion de la 
solucion aumenta desde el punto de ebullicion T a hacia el punto T A de 
A puro. 



P= constante 




A Fracci6n molar 8 



Al mismo tiempo la composicion del residuo se hace mås rico en A que 
la solucion original, y si el proceso se prolonga suficiente tiempo, se obtiene 
un residuo final de A puro. 

Consideremos ahora, qué puede hacerse con los vapores. Si los obte- 
nidos inicialmente de la solucion, esto es a\ se condensan y destilan de nue- 
vo, el punto de ebullicion de la nueva solucion serå T' a , y la composicion 
del destilado serå a".Este es otra vez mås rico en A que el original. Si el 
proceso de condensacion y redestilacion continua, se obtiene eventualmente 
un vapor compuesto esencialmente de B puro. Por esa razon, por destila- 
cion de una mezcla del tipo I es posible separar los constituyentes en un 
residuo del constituyente menos volåtil A y un destilado del componente 
mås volåtil B. Es decir, los dos constituyentes que forman una solucion del 
tipo I pueden separarse por destilacion fraccionada en sus cornponeMes 
puros. 

Tal separacion es imposible, sin embargo, ron soluciones del tipo II o 
III. Consideremos la destilacion de una solucion del tipo \\, figura 8-12, 
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de la cual el sistema (A) agua-(E) alcohol etilico es un ejemplo destacado. 
Si destilamos una solucion de composicion comprendida entre A y C, tal 
como a, el vapor que se desprende tendrå la composicion d y sera mås 
r ica en B que el residuo. Por este motivo la composicion del residuo se 
desplaza hacia A, y tenderå a hervir a una temperatura mås elevada que 
la solucion original a. Si continua la destilacion, argumentos anålogos a 
los usados con las soluciones del tipo I indican que se obtiene un residuo 
de. A puro, por ebullicion a la temperatura T A , Por otra parte, si los va- 
pores de la solucion original a', se condensan y redestilan repetidamente, 
s e obtiene un vapor de composicion C. Tal vapor cuando se condensa y 




destila, produce otra vez vapor de esa composicion C; es decir, los vapores 
que proceden de la solucion tendrån igual composicion que la misma, y 
de aqui en adelante no hay posterior separacion posible por destilacion. 
En consecuencia, una mezcla que tiene una composicion entre A y C se 
Pueden separar por destilacion fraccionada solamente en un residuo de 
A. puro y un destilado final de composicion C. No se puede recuperar 
B puro. 

Por otra parte, si se destila una solucion de composicion entre C y B, 
Por ejemplo, b, el vapor que se desprende b', serå mås rico en A que la 
solucion original, y de aqui por destilacion repetida el residuo tenderå ha- 
cia B puro, mientras que el destilado tenderå hacia C. Tales soluciones 
P° r destilacion total nos darån B puro en el residuo y una mezcla de punto 
de ebullicion constante C en el destilado. No se puede recuperar A por 
destilacion. 

El comportamiento de las soluciones del tipo III por destilacion serå 
anålogo a las de tipo II, con la excepcion de que el residuo tiende hacia 
'a mezcla de punto måximo de ebullicion, mientras que los destilados tien- 
den a ws constituyentes puros (fig. 8-13). 
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Si la mezcla de partida tiene una composicion entre A y D, por ejem- 
plo a, el vapor obtenido por destilacion a', sera mås rico en A que la so- 
lucion. De aquf, que la composicion del residuo tiende hacia D y alcanzarå 
el punto eventualmente. Una redestilacion del vapor, nos darå finalmente 
un destilado de A puro. Una mezcla entre D y B, como b, nos darå por 
destilacion un vapor de composicion b', mås rico en B que la solucion. Aqui 
de nuevo el residuo se desplaza hacia D, mientras que la redestilacion de 
los vapores tenderå hacia B. puro. 

En consecuencia, una destilacion completa de una mezcla tal como b 
darå un residuo de composicion D y un destilado de B puro. 



P = constante 




Figura 8-13. Comportamiento de 
la destilacion de las soluciones del 
tipo III. 



L= t= 1 

A Fraccion molar 



Vemos por esa razon, que cualquier sistema binario de este tipo puede 
separarse por destilacion fraccional completa en su residuo de composi- 
cion D, la mezcla de måximo punto de ebullicion constante, y un destila- 
do bien sea de A o B puro, dependiendo de la composicion de partida si 
se encuentra entre A y D o entre D y B. Pero una mezcla de composicion 
D no es separable por ulterior destilacion. 

AZEOTROPOS 

Las mezclas de punto de ebullicion constante descritas con anteriori- 
dad se llaman azeotropos. La composicion de éstos es marcadameute cons- 
tante para una presion de confinamiento dada. 

Sin embargo, cuando la presion total cambia, varian también el punto 
de ebullicion y la composicion del azeotropo, como puede verse en la 
tabla 8-1. En consecuencia estas mezclas no son compuestos definidos, 
cuya composicion debe permanecer constante en un amplio intervalo de 
presiones y temperaturas, sino que son mezclas que rcsultan de la inter- 
accion de las fuerzas intennoleculares de la solucion. 



La columna de fraccionamiento 293 



Tabla 8-1. Efecto de la presion en la composicion 
del azeotropo en el sistema H 2 0-HCI 



Presion 


% en peso del HCI en una mezcla de 


(mm de Hg) 


punto de ebullicion constante 


730 


20.314 


740 


20.290 


750 


20.266 


760 


20.242 


770 


20.218 



La tabla 8-2 presenta los puntos de ebullicion y composiciones de aigu- 
nos azeétropoSj todos a una presion total de 760 mm. de mercurio. 



Tabla 8-2. Puntas de ebullicion y composiciones de las mezclas azeotropicas 

(P= 760 mm de Hg) 









Punto de 


% en peso 








ebulli- 


de B, cn 








cion 


el azeo- 


Tipo 


A 


B 


C°G) 


tropo 


Punta 


Agua 


Alcohol etilico 


78.15 


95.57 


minimo de 


Agua 


Alcohol propilico-rc 


88.10 


71.80 


ebullicion 


Alcohol etilico 


Benceno 


67.8 


67.60 




Acido acético 


Benceno 


80.05 


98.00 




"Disulfuro de carbono 


Acetato de etilo 


46.10 


3.00 




Piridina 


Agua 


92.60 


43.00 


Ponto 


Agua 


Acido mtrico 


121.0 


68.50 


måximo de 


Agua 


Acido clorhidrico 


108.6 


20.24 


ebullicion 


Agua 


Acido bromidriCQ 


126.0 


47.50 




Agua 


Acido yodhidrico 


127.0 


57.00 




Agua 


Acido fluorhidrico 


114.4 


35.60 




Agua 


Acido formico 


107.1 


77.50 




Gloroformo 


Acetona 


64.7 


20.00 




Piridina 


Acido formico 


149.0 


18.00 



LA COLUMNA DE FRACCIONAMIENTO 

El tipo de destilacion descrito hasta aquf, en el cual el vapor que se 
elimina estå en equilibrio con la masa total del liquido que hierve, se 
denomina destilacion en equilibrio. El proceso de separar mezclas por des- 
tilacion resultarfa extreniadamcule complicado y tedioso de rcalizarse por 
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repetidas destilaciones y condensaciones de una manera discontinua. En su 
lugar esta separation se efectua continuamente y se conoce como destila- 
cion fraccionada, empleando aparatos de destilacion conocidos como co- 
lumnas de fraccionamiento, figura 8-14. 

Una columna de fraccionamiento consta esencialmente de tres partes: 
de un alambique calentador A; de una columna D, compuesta de una serie 
de platos cuya construccion se muestra en la figura; y un condensador F. 
La mezcla precaliente a destilar, se admite por E a uno de estos platos y 
fluye por 2 al plato inferior. 




Figura 8-14. Diagrama esquemå- 
tico de la columna de fracciona- 
miento. 



Sobre éste, el lfquido entra en contacto con el vapor que se desplaza 
hacia arriba del alambique a través de las "cåpsulas de paso de burbujas" 
(bubble caps) 3' y 4. Se denominan asi porque cl vapor debe burbujear 
a través de la capa del Hquido de cada plato antes de su escape. Al hacerlo 
se condensa parte del contituyente menos volåtil, y parte del mås volåtil 
se vaporiza del lfquido. El vapor que asciende a los siguientes platos P° r 
3 y 4 es mås rico en el constituyente mås volåtil que el vapor del plato 
inferior mientras que el liquido que rebasa al plato inferior mås proxirno 
por 1' es mås rico en el constituyente menos volåtil que el lfquido q ue 
alcanzo el plato de arriba. El resultado neto de estas interacciones es P or 
tanto, una redistribution en favor del constituyente mås volåtil en el vapor 
y del menos volåtil en el Hquido, es decir que esenciaimente cada plato 
actua como un minusculo alambique. 
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Como este proceso se repite en cada plato, es posible, con suficiente 
juiniero de ellos, separar la mezcla en dos fracciones finales, una del re- 
siduo menos volåtil que se desplaza hacia el alambique A, de doride se 
extrae y un vapor que para de la parte superior de la columna que con- 
tiene esencialmente el constituyente mås volåtil. Este vapor alimenta un 
condensador F donde se licua. Parte de este liquido se extrae por H y parte 
s-uelve a circular por reflujo a la columna a través de G a fin de mantener 
la provision del destilado esencialmente puro en los platos superiores. 

RELACION DEL DESTILADO A RESIDUO 

En diversos cålculos se precisa conocer la relacion entre el peso del desti- 
lado y el del residuo en cada etapa de una destilacion en equilibrio. Para 
una mezcla binaria esta informacion se obtiene fåcilmente del diagrama de 
destilacion. 

Consideremos el diagrama dado en la figura 8-15. La abscisa se ex- 
presa ahora en porcentaje de peso en vez de fraccion molar. 




Si comenzamos con una mezcla cuyo peso por ciento es x, el sistema serå 
totalmente liquido hasta alcanzar la temperatura 7\. Entonces la solucion 
("omienza a hervir, y como el liquido se hace menos concentrado en B, 
e ' punto de ebullicion asciende gradualmente* conforme procede la desti- 
lacion. A una temperatura J" 2j si no eliminamos el vapor del sistema, este 
ultimo tendrå todavfa igual composicion global que la mezcla del comien- 
z ° x, pero ahora estarå constituido por liquido de composicion y vapor 
de composicion x 2 . Bajo talrs condiciones el peso del liquido presente, 
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W l3 es proporcional a la distancia lineal bc, mientras que el peso de vapor 
presente, W 2 , lo es a la distancia ab; es decir: 



I 



W 1 bc 

(55) 



W 2 ab 

El argumento que conduce a la ecuacion (55) es el siguiente: Si desig- 
namos por W el peso total de la mezcla de composicion x, entonces 

w = w, +-\v 2 

De nuevo, el balance de material del constituyente B nos da 

Wx = W lXl + Wjc t 

y de aqui obtenemos por sustitucion para W 

(W \ + W 2 )x=W 1 x\ + W,x\ 
W 1 {x - *i) = W 2 ( x 2 - x) 
Wi _ 0« - x) 

Pero (x z — x) — bc; (x — x 1 ) — ab. Por lo tanto, la ecuacion (55) se 
deduce inmediatamente. Esta relacion entre pesos y distancias es perfec- 
tamente general y se aplica en todas las temperaturas a cualquier porcion 
del diagrama. Debe recordarse sin embargo, cuando la abscisa no es por- 
centaje en peso sino fraccion molar, la relacion de las distancias representa 
las de los numeros de moles de liquido y vapor mås bien que sus pesos. 



SOLUBILIDAD DE PARES 

LIQUIDOS PARCIALMENTE MISCIBLES 

Temperatura måxima caracteristica de solucion. Cuando una peque- 
fia cantidad de anilina se agrega al agua a la temperatura ambiente y se 
agita la mezcla se disuelve aquélla, formando una sola fase. Sin embargo, 
cuando se adicionan cantidades mayores de anilina se producen dos capas 
de liquido. Una de ellas, la inferior, consiste de una pequena cantidad de 
agua disuelta en la anilina, mientras que la superior estå constituida de 
una pequena cantidad de anilina disuelta en agua. Si agregamos de nuevo 
anilina al sistema, la capa rica en agua disminuye en tamano y finalmente 
desaparece dejando solo una fase lfquida compuesta de agua en anilina. 
Si este experimento se hacc a temperatura constante, se encuentra que las 
composiciones de las dos rapas, aunque diferentes entre si, permanecen 
constantes cn tanto las dos fases se hallen presentes. La idicion de peque- 
nas cantidades tanto de anilina o agua cambia simplemente los volumenes 
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relativos de las dos capas, no su composicion. 4 medida que se eleva la 
temperatura, se cncuentra que esta conducta persiste excepto que incre- 
menta la solubilidad mutua de los dos liquidos. A 168° C, la coinposicion 
de las dos capas se hace idéntica, y de aqui que los dos liquidos son com- 
pletamente miscibles. En otras palabras, a 168° C, o por encima de esta 
temperatura, la anilina y el agua se disuelven entre si en todas las propor- 
ciones y dan, al mezclarse, una sola capa lfquida. 

Esta variacion de la solubilidad mutua del agua y anilina con la tem- 
peratura se ilustra en la figura 8-16. A 100° C. el punto A representa la 
composicion de la capa rica en agua y el punto A, la composicion de la 




Agua Porcentaje en peso Anilina 
Figura 8-16. Solubilidad mutua del agua y anilina a diversas temperaturas 

capa rica en anilina en equilibrio con A. Entre estos puntos todas las mez- 
elas dan capas de composiciones A y A,. Fuera de éstas, los dos liquidos 
son mutuamente solubles a 100°C; es decir, todas las composiciones entre el 
agua pura y A dan una solucion de anilina en agua, y aquéllas comprendidas 
entre A x y anilina pura, dan una solucion de agua en anilina. Como iguales 
argumentos son vålidos a otras temperaturas, se deduce que el årea en formå 
c 'c cupula representa el dominio de existencia de las dos fases lfquidas, y e l 
area exierna cl dc una sola capa liquida. La temperatura que corresponde 
a ' punto B, es decir, aquélla en que la solubilidad es total, se denomina 
temperatura critica dc solucion o bien, temperatura de consoluto. 

Temperatura minima caracteristica de solucion. La figura 8 -li nuestra 
el efecto de la temperatura en la solubilidad mutua do la trietilamina y el 
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agua. Los dos lfquidos son completamente miscibles a 18.5°C f o una tern- 
peratuia menor. Asi a 30°C. por ejemplo, una solucion del 5.6 por ciento 
de trietilamina en agua estå en equilibrio con una que contiene el 4% de 
agua en trietilamina. La temperatura en la cual los dos lfquidos son comple- 
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Figura 8-17. Solubilidad de la trietilamina en agua a varias temperaturas 

tamente miscibles se denomina la minima critica de solucion, puesto que 
la c una que confina el årea de miscibilidad parcial exhibe un minimo. 

Temperatura måxima o minima caracteristica de solucion. El sistema 
nicotina-agua prescnta dos temperaturas criticas de solucion, una superior 
y otra inferior, como se ve en la figura 8-18. Dentro del årea encerrada 
los lfquidos son solo paicialinente miscibles, mientras que fuera de ella 
lo son completamente. 

El punto C que es la tempeiatura måxima de solucion se encuentra a 
208°C, mientras que la minima, punto C, estå a 60.8°C. Las composiciones 
correspondientes a C y C son iguales: 34 por ciento de nicotina. En el pun- 
to A que se encuentra entre 94° y 95°C, la solubilidad de la nicotina en 
agua es minima como lo es la del agua en nicotina entre 129° y 130°C, 
punto B. Se ha encontrado que al aplicar una presion externa al sistema 
las dos temperaturas criticas dc que hemos hablado se aproximan entre sf, 
hasta que finalmente se alcanza una presion para la cual los dos liquidos 
S(; hacen miscibles completamente. 



i 




J 1 L 
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Tipo sin temperatura critica de solucion. Una variacion final de estos 
tipos la presenta el sistema éter etilico-agua, que no posee una temperatu- 
ra superior o inferior critica de solucion. Los dos liquidos son por esa razon 
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Figura 8-18. Solubilidad de Ja nicotina en agua a diversas temperaturas. 

parcialmente solubles entre si a todas las temperaturas en las cuales existe 
la solucion. 

Siempre es posible deducir de los diigramas de solubilidad como los 
dados en las figuras 8-16, 8-17 y 8-18 las proporciones en peso de las dos 
capas presentes en cl equilibrio a diversas temperaturas. Consideremos es- 
pedficamente un sistema compuesto de 60 g de trictilamina y 40 g de 
a gua presente en equilibrio a 20°C. Como el porcentaje de amina en 
Peso es de 60 por ciento, la composicion global estå representada en la fi- 
gura 8-17 por el punto a. Pero el sistema estå constituido de soluciones de 
composicion b y c, y por lo tanto segun el método usado con anterioridad 

Peso capa de amina distancia ca 

Peso capa de agua distancia ab 
_ 60 - 13.5 

73-60 
= 3.42 
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DIAGRAMAS DE PRESION DE VAPOR Y DESTILACION 
DE PARES LIQUIDOS PARCIALMENTE MISCIBLES 

Aunque son posibles tres tipos de diagramas de presion de vapor y des- 
tilacion, solo uno de ellos se discutirå aquf. 

En la figura 8-19 (a) se muestra un diagrama de prcsion de vapor 
total-composicion del par liquido parcialmente miscible, alcohol butilico-«- 
agua. Comenzando con alcohol butflico puro, cuya presion de vapor es D', 
observamos un aumento en la presion total del sistema al anadir agua. Este 
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Figura 8—19. Diagramas de vapor y destilacion del sistema agua-alcohol n-butilico. 



Alcohol 

n butflico 



incremento continua hasta la presion que corresponde a C, que tiene lugar 
cn una solucion saturada de agua en alcohol butilico. Anålogainente, si 
comeniamos con agua pura de una presion de vapor A', la adicion de 
alcohol butilico eleva la presion de vapor hasta que se alcanza la saturacion 
del alcohol butilico en agua, punto B', es decir, la solucion saturada de 
alcohol butilico en agua tiene exactamente la misma presion de vapor que 
una solucion saturada de agua en alcohol butflico. Y, ademas la presion 
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total de vapor sobre el sistema en la region de miscibilidad parcial, entre 
W y C' donde hay dos capas presentes, cs constante e igual a cualquiera de 
una de las dos capas y no a la suma de las dos. Este estado de cosas es una 
consecuencia directa de las condiciones terniodinåmicas de equilibrio en tal 
sistema. Para que exista equilibrio en un sistema que comprende la distri- 
bucion de un componente particular entre las dos fases, tal como el alcohol 
butflico entre las capas superior e inferior, la presion de vapor del constitu- 
yente particular sobre cada capa debe ser la misma, y la presion de vapor 
sobre ambas debe ser una cualquiera de las dos. Por lo tanto, la presion de 
vapor del alcohol butflico sobre B' debe ser igual al de C, y la total la mis- 
ma que la de B' o C". Iguales consideraciones se aplican al agua en las dos 
fases; la presion total sobre ambas capas es la misma que la de B' o C y es 
constante en tanto ambos se halian presentes. 

Las curvas A'H' y D'H' dan las composiciones de vapor en equilibrio 
con AB' y D'C respectivamente. Para todas las composiciones del lfquido 
entre B' y C la composicion del vapor es constante e igual a H'. 

La figura 8-19 (b) nos muestra un diagrama de destilacion que corres- 
ponde a un sistema que exhibe una conducta anåloga al alcohol butflico- 
agua. La curva CD nos da los puntos de ebullicion de todas las soluciones 
de agua en alcohol butflico, mientras HD da la composicion de vapor que 
corresponde a diversas composiciones de la fase lfquida. Anålogamente, AB 
da los puntos de ebullicion de todas las soluciones de alcohol butllico en 
agua, mientras que All da las composiciones de vapor correspondiente. Los 
puntos de ebullicion de todas las composiciones globales que originan dos 
capas, esto es, entre B y C, estån dadas por BC, en tanto que la composi- 
cion del vapor que corresponde a BC estå dada por el plinto H; es decir en 
la medida que estån presentes dos capas saturadas, el punto de bullicion 
del sistema es constante y la composicion del vapor que se desprende es 
también constante e ind ep en di ente de la composicion global. 

Las lincas de trazo que parten de B y C, en la figura 8-19 (b) indican 
^ variation de la solubilidad mutua de los dos lfquidos con la temperatura 
y forman parte del diagrama de solubilidad. 

Otros ejemplos de sistemas que exhiben comportamicnto anålogo al del 
alcohol butflico y el agua son: anilina-agua, alcohol isobutflico-agua, y ace- 
tato de etilo-agua. 

PRESION DE VAPOR Y DESTILACION DE LIQUIDOS 

INMISCIBLES 

Puesto que son inmiscibles son mutuamente insolubles, y la atficion de 
i'no al otro no afecta las propiedades de ninguno de ellos. De aqut, que 
cada cual se comportarå como si el otro no cstuvicra prcsente. En conse- 
cuencia, en una mezcla de dos l'iquidos inmiscibles, cada uno de ellos ejer- 
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cera. la presion de \apor que corresponde a un lfquido puro a una tempera- 
tura dada y la presion de vapor total sobre la mezcla, sera la suma de las 
presiones dc vapor de los dos constituyentes puros, es decir 

P - Pa + P % < 36) 
donde P es la presion de vapor total, y P° P" B son las presiones de vapor de 
los liquidos puros A y B. 

El punto de ebullicion de cualquier sistema es la temperatura a la cual 
la presion total de vapor iguala la de confinamiento. Como los dos liqui- 
dos juntos alcanzan una presion total dada a una temperatura mås baja 
que la de cualquiera de ellos solo debe concluirse que cualquier mezcla de 
dos liquidos hervirå a una temperatura menor que la de cualquiera de 
los dos liquidos. Ademas, como a una temperatura dada no hay cambio en 
la presion de vapor total con la variacion de la composicion global, el 
punto de ebullicion de todas las mezclas posibles de los dos, debe perma- 
necer constante, en tanto ambos liquidos estén presentes. Cuando uno de 
los liquidos ha sido expulsado por ebullicion, la temperatura ascenderå 
bruscamente desde la de la mezcla hasta T A o T B dependiendo de cual de 
ellos ha sido eliminado primero. 

A cualquier temperatura de ebullicion de la mezcla, T, las presiones 
parciales de vapor de las dos constituyentes son IQ y P° que correspon- 
den a la temperatura dada. Si designamos por N' t y N' B n las fracciones 
molares de los dos constituyentes en cl vapor, entonces P£ — A v P, PO, — N' P, 
y de aqui: 

P A _N' A P _ _N' A 

P% N' B P N' B (57J 

Pero S' A =n.i/(n A + n^), y N' B = .n B / (n. t + n B ) , donde n A y n B son el 
numero de moles de A y B en cualquier volumen dado de vapor. En con- 
secuencia: 

8-2 <58) 

y como la relacion de las presiones parciales a T es constante. tza/ij? debe 
ser constante también, es decir, la composicion del vapor es siempre cons- 
tante en tanto que ambos liquidos estån presentes. Ademas como n Å = 
Wa/Ma y ni, = W H /M B , donde W A , W B son los pesos en un volumen 
dado y M,, M B son jos pesos molcculares de A y B respectivos, la ecuacion 
f 58 ) se transforma en 

PI = ru = Wa yin 
P% n H W B ' M A 

W A _ M a P°a (59) 
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La ecuacion (59) relaciona directamente los pesos de los dos constitu- 
v entes destilados desde una inezcla de dos lfquidos inmiscibles a sus pesos 
røoleculares y las presiones de los dos constituyentes puros. Se observarå 
que el peso de cualquier constituyente destilado depende tanto de su pre- 
sion de vapor como de su peso molecular, y de aquf que el efecto de una 
presion. de vapor baja estå contrarrestada por un peso molecular elevado. 

La destilacion de lfquidos inmiscibles se emplea industrialmente y en 
el laboratorio para purificar lfquidos orgånicos que, o bien hierven a ele- 
vada temperatura, o tienden a descomponerse cuando se calientan a su 
punto de ebullicion normal. El otro lfquido frecuentemente es agua, y el 
proceso total se denomina destilacion de vapor. La mezcla inmiscible del 
lfquido y el agua se calienta bien directamente o por inyeccion de vapor, 
y los vapores que se desprenden se condensan y separan. De esta manera 
es posible destilar muchos lfquidos de elevado punto dc ebullicion a tem- 
peraturas mås bajas de 100°C 3 punto de ebullicion del agua. 

La destilacion de lfquidos inmiscibles se puede utilizar también en la 
determinacion de pesos moleculares aproximados de uno de los lfquidos 
involucrados. Cuando las presiones de vapor y las relaciones en peso de 
los destilados de los dos lfquidos se han determinado, y se conoce el peso 
molecular de uno de los lfquidos, es posible calcular el peso molecular del 
otro fåcilmente por medio de la ecuacion (59). La formå en la cual se 
obtienen los datos necesarios se explica mejor por medio de un ejemplo. 
Cuando los dos lfquidos inmiscibles, clorobenceno y agua, se hierven a una 
presion de 734.4 mm de Hg, el purtto de ebullicion es 90°C, mientras que 
la relacion del peso de clorobenceno al de agua recogida en el destilado es 
2.47, Como a 90°C la presion de vapor del agua es 526.0 mm de Hg la del 
clorobenceno sera 734.4 - 526.0 = 208.4 mm de Hg. Por esa razon, desig- 
nando por A al clorobenceno y B al agua, al aplicar la ecuacion (59) 

= 2.47 X |g X 18.02 
= 112.3 

El peso molecular del clorobenceno calculado a partir de los pesos 
atomicos es 112.6. 

SOLUBILIDAD DE LOS GASES EN LIQUIDOS 

I-os gases se disuelven en los lfquidos para formår soluciones verdade- 
ras. El grado de solubilidad depende de la naturaleza del gas y del solven- 
te, la presion y la temperatura. Los gases como el nitrogene*, hidrogeno, 
oxfgeno y helio, se disuelven en el agua solo en ligera proporcion, mientras 
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que los gases como el cloruro de hidrogeno y el amonfaco son muy solubles. 
La gran solubilidad en los ultimos casos se explica por la reaccion quf- 
mica de estos gases con el solvente para formår åcido clorhfdrico e hidro- 
xido de amonio respectivamente. De nuevo, el nitrogeno, oxfgeno, y dioxi- 
do de carbono son mucho mås solubles en alcohol etflico que en el agua 
a la misma presion y temperatura, mientras que el sulfuro de hidrogeno y 
el amonfaco son mås solubles en agua que en alcohol etflico. Frecuentemen- 
te, la semejanza entre el soluto y el solvente conduce a una solubilidad 
mås alta, como lo evidencia el hecho de que loj vapores de hidrocarburo 
se disuelven mås fåcilmente en hidrocarburos y otros solventes orgånicos 
que en el agua. Sin embargo, la semejanza quimica no constituye aiin un 
criterio infalible de solubilidad. Asf el acetileno, que es muy distinto en sus 
caracterfsticas qufmicas del agua, se disuelve en mayor propbrcion en ella 
a 0°C que el oxfgeno. 

El efecto de la presion en la solubilidad de un gas dado, en un lfquido 
particular, a temperatura constante, se puede obtener fåcilmente invirtien- 
do el proceso; en efecto, consideremos el gas como un soluto que vaporiza 
hasta establecer una presion de vapor sobre la solucion. En estas condicio- 
nes se aplica la ecuacion (59) es decir, que 



Donde f 2 ( g -, es la fugacidad del gas sobre la solucion y a, es la actividad de 
dicho gas en solucion. Si la fase de gas y la solucion se comportan ideal- 
mente, entonces f. i{0) = P 2 , a> = N 2 y la ecuacion (60) se transforma en: 



La ecuacion (61) conocida como Ley de Henry establece que a tempe- 
ratura constante la solubilidad de un gas en un liquido es directamente 
proporcional a la presion del gas sobre el liquido. El factor de proporcio- 
nalidad K' se llama constante de la ley de Henry. Su magnitud depende 
de la naturaleza del gas y el solvente, temperatura y unidades en que se 
expresa V z . 

Cuando varios gases se disuelven simultåneamente en un solvente, la 
ecuacion (61) es vålida para cada gas independientemente, con tal que 
N-2 sea la concentracion y Pi la presion parcial de cada gas. Por lo tanto es 
posible establecer que la solubilidad de cada gas en una mezcla de ellos 
es directamente proporcional a su presion parcial en l a mezcla. 

La validez de la ley de Henry se ilustra ron los datos dados en la 
tabla 8-3 relatives a la solubilidad del oxigeno en agua a 25°C. Si la ley 



= K 



(60) 




K'P 2 



(61) 
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es vålida, K' debe ser una constante independiente de la presion. Esto es lo 
que sucede, como se observa en la columna 3 de la tabla. 



Tabla 8-3. Solubilidad del oxigeno en a^ria 3 25°C 



p* 

(Atm) 




K ~Pl 


0,230 


0.537 X 10-* 


2.33 X 10" 6 


0.395 


0.904 


2.29 


0.545 


1.24 


2.28 


0.803 


1.84 


2.29 


1.000 


2.30 


2.30 



La estricta aplicacion de la ley de Henry se limita a las presiones baj as. 
A presiones elevadas la ley es menos exacta, y las constantes de proporcio- 
nalidad presentan una variacion considerable. Generalmente, cuanto mayor 
es la temperatura y menor la presion, mås exactamente se cumple. Ademås la 
ley establecida antes no es aplicable cuando los gases disueltos reaccionan 
con el solvente, o bien se ionizan. Cuando la ionizacion es completa, la ley 
no se cumple de ninguna manera. Las desviaciones en el caso de reaccion 
qumiica y de disociacion parcial se comprenden y corrigen fåcilmente si 
tenemos en cuenta que la ley de Henry es aplicable a la concentracion 
en solucion de las mismas especies moleculares, como existen en la fase de 
gas y no a la concentracion total en solucion. Asi, cuando el amomaco 
se disuelve en el agua, parte del gas disuelto reacciona fonnando hidro- 
xido de amonio, que a su vez se disocia parcialmente en NH+ OH-. 
Las reacciones que nos ocupan son las siguientes 

NH,(gas) = NH 3 (disuelto) 
NH 3 (disuelto) + H,0 = NH.OH 

NH,OH = NH+ + OH- 

Teniendo en cuenta las liiiutaciones anteriores, para que la ley de Henry 
resulte aplicable a la solucion del amomaco en agua, no podrcmos establecer 
c Jue A r tota ,/P NHi = K' } sino N^JP^ - K', donde JV NHs es la fraccion 
^olar del amomaco prcsente en la solucion como NH,. 

La solubilidad de la mayoria de los gases en los lfquidos disminuye con 
e l aumento de temperatura v en consecuencia las constantes de la ley de 
Henry timen valores menores a temperaturas mås elevadas, como puede 
^ erse en la tabla 8-4. A causa de la disminucion de solubilidad a tempera- 
tu ras mås plevadas los Uquidos que contiencn muchos tipos de gases disuel- 
t0s piicden purgarse de ellos por ebullicion. No siempre sucede asi. Algunos 
5 a scs son mås solubles a tt'inperatura alta que a baja, de aquf que no sc 
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eliminen por calentamiento. En efecto, las soluciones diluidas del cloruro 
de hidrogeno en agua se concentran por ebullicion hasta que alcanzan 
una concentracion del 20 por ciento de aquel gas. 



Tabla. 8 4 . Constantes de la ley de Henry para la solubilidad 

de los gases en agua 



Gas 




K' 


X 10' (Atm- 1 ) 






0°C 


20°C 


40°C 


60 °C 


80°C 


H, 


1.72 


1.46 


1.31 


1.31 


1.33 


N 2 


1.86 


1.32 


1.00 


0.874 




0, 


3.98 


2.58 


1.84 


1.57 


1.44 


C*H 4 


20.5 


10.1 


6.18 







LEY DE DISTRIBUCION DE NERNST 

El yodo es soluble en agua y en tetracloruro de carbono. Cuando una 
solucion de yodo en agua se agita con tetracloruro de carbono que es inmis- 
cible con agua, se encuentra que el yodo se distribuye entre las capas 
de agua y tetracloruro de carbono de manera que en equilibrio la relacion de 
concentraciones del yodo en dichas capas es constante a cualquier tempe- 
ratura dada. Esta distribucion de un soluto entre dos solventes inmiscibles 
o ligeramente miscibles puede realizarse con cualquier soluto para el cual se 
encuentre el par de solventes inmiscibles adecuado. 

La conducta anterior es una consecuencia de los requisitos termodinå- 
micos de equilibrio. Para verlo mås claramente, consideremos un par tal 
de solventes en contacto, A y B que contienen la misma sustancia en solu- 
cion. La energfa libre molar parcial del soluto en el lfquido A, F A , se re- 
presenta asf 

F A = F° A + RT\na A (62) 

donde F° A es la energfa libre estandar y a A es la actividad del soluto en el 
solvente A. En formå anåloga, la energfa libre molar parcial del soluto 
en el segundo lfquido, F B se escribe asf 

F B = F° B + RT In a B (63) 

donde todas las cantidades tienen el mismo significado que en la ecuacion 
(62) con la excepcion de que ahora se refieren.al lfquido B. Como para 
el equilibrio entre las capas debemos tener F A — F n a temperatura y presion 
constantes, se deduce 

F% + RT ln a B = + RT ln a A 
a B P°. ~ F°* 
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Sin embargo, a una temperatura dada F° t y F° E , son constantes para una 
s ustancia en un solvente particular. De aqui 



y, por eso 



In — = constante 



— = K (65} 

a A 



La ecuacion (65) constituye la formulacion matemåtica de la Ley de la 
distribucion de Nernu, que establece que una sustancia se distribuye entre 
dos solventes hasta que en el equilibrio se alcanza una relacidn constante 
de las actividades de la sustancia en las dos capas, para una temperatura 
establecida. Cuando las soluciones diluidas, o el soluto se comportan ideal- 
mente, la actividad es pråcticamente igual a la concentracion C, y la ecua- 
cion (65) se reduce a 

^ = K (66) 

w 

La constante K se llama cocjiciente de distribucion o de reparto. 

La aplicacion de esta ley simplificada, ecuacion (66), se aprecia con 
los datos presentes en la tabla 8-5. La constancia esencial de los coeficientes 
de distribucion para concentraciones bajas, nos muestra la validez de la ecua- 
cion (66), pero los dos ultimos valores del yodo y el ultimo del åcido borico 
muestran que deben utilizarse las actividades en lugar de las concentraciones 



Tabla 8-5. Coeficientes de distribucion a 25°C 
(C, en moles/Iitro) 





I., entre el 
H,6 y el CCI, 




H 3 B0 3 entre el H 2 0 y 
el alcohol amilico 


_C H ,.o 

~~c A 


0.000322 


0.02745 


0.0117 


0.02602 


0.00805 


3.24 


0.000503 


0.0429 


0.0117 


0.05104 


0.01545 


3.31 


0.000763 


0.0654 


0.0117 


0.1808 


0.0540 


3.35 


0.00115 


0.1010 


0.0114 


0.3012 


0.0857 


3.52 


0.00134 


0.1196 


0.0112 









Para obtener una constante verdadera por cocficiente de reparto en solu- 
clo nes mås concentradas. Ademås, K depende de la naturaleza del soiuto 
y de los lfquidos comprendidos. 

Otros factores que modifican la maa^iitud de esta constante son la tem- 
peratura y la foima en que aquélla se expresa, es decir, C A /C B 6 C„/C A . 
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Otros ejemplos de distribucion dignos de citarse son los del yodo en 
agua y disulfuro de carbono, cloroformo o etilenglicol; Bromo en agua y 
disulfuro de carbono o bromofonno, peroxido de hidrogeno en agua y diver- 
sos solventes orgånicos, y fenol en agua y alcohol amflico. 

Walter Nernst 1 hizo notar que el enunciado anterior de la ley de distri- 
bucion es vålido solo cuando el soluto no lleva a cabo cambios, tales como 
disociacion y asociacion. Si un soluto disocia en iones o moléculas mås 
simples o si se asocia en moléculas mås complejas, no se aplica la ley a 
las concentraciones totales de las dos fases, sino unicamente a las concen- 
traciones de la especie particular comun de ambas. Asi, si una sustancia 
A se disuelve en un solvente sin ningun cambio en la formå molecular, y en 
otra lo hace con una asociacion particular por ejemplo A„ el coeficiente 
de reparto en la distribucion no estarå dado por la relacion de las con- 
centraciones totales en las dos fases, sino por la concentracion total en el 
primer solvente dividida por la concentracion de las moléculas no asocia- 
das del segundo; o, lo que es igual, por la relacion de las conceotraciones 
de las moléculas de idéntico peso molecular en los dos sol\entes. Las limi- 
taciones de aplicacion de esta ley se senalaron relacionadas con la de Henry 
relativa a gases que forman especies moleculares o ionicas nuevas en so- 
lution. 

Para ilustrar como la ley de distribucion se maneja en casos mås com- 
plicados, consideremos la distribucion del åcido benzoico en agua y cloro- 
formo, cuyos datos se encuentran en la tabla 8-6. 

Tabla 8-6. Distribucion del åcido benzoico entre el agua y el cloroformo a 40°C 

(C, en moles/litro) 



c, 


Cc 


c A 

Cc 


c n 


Cc, 


v C Al 

* = ^; 


0.00211 


0.00721 


0.292 


0.00178 


0.O0404 


0.441 


0.00268 


0.01084, 


0.247 


0.00231 


0.00523 


0.442 


0.QO353 


0.01686 


0.210 


0.00310 


0.00701 


0.442 


0.00725 


0.05700 


0.127 


0.00662 


0.01497 


0.442 


0.01272 


0.16733 


0.076 


0.01188 


0.02687 


0.442 



La columna 1 da la concentracion total de åcido benzoico en la capa 
de agua, la columna 2 proporciona los mismos datos correspondientes al 
cloroformo y la 3 presenta la relacion de las dos concentraciones. Es bien 
claro, que no existe ninguna analogfa en la relacion de las concentraciones 
totales del åcido benzoico en los dos solventes. Sin embargo, los resultados 
obseivados son explicahles en base a la disociacion parcial de los åcidos & 11 
agua, originando ioncs de bcn/oato e hidrogeno y asocidndose en moléculas 
dobles en el cloroformo (CcHjCOOH) 2 . Corno la ley de la distribucion 

i W. Nernst, Z pkysik Chem , 8, 110 (1891) 
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se aplica unicamente a especies comunes presentes en dos fases, es decir, 
jnoiiomoléculas de åcido, debe efectuarse una correccion por disociacion 
del åcido en la fase acuosa y por su asociacion en la del cloroformo. Si lo 
hacemos asf, obtenemos las concentraciones de las moléculas simples dadas 
en las columnas 4 y 5 de la tabla, y ellas conducen a un valor constante de 
como nos muestra la ultima columna. 

Existen otros sistemas en los cuales este anålisis se ha aplicado con 
éxito, como son la distribucion del åcido benzoico en el agua y el benceno, 
el åcido salicilico entre el agua y benceno o cloroformo, y el åcido acético 
entre el agua y algunos disolventes orgånicos. 

Los coeficientes de distribucion, lo mismo que otras constantes de equi- 
librio, varfan con la temperatura. Asf en la distribucion del .åcido benzoico 
entre el agua y cloroformo a 10°G K es 0,554, y 0.442 a 40°G. La va- 
riacion de estas constantes estå dada por la ecuacion (40), capftulo 7, 
donde AH es ahora la transferencia de calor por mol de soluto desde una 
solucion a la otra. 

La ley de la distribucion se ha aplicado al estudio de problemas de 
interés teorico y pråctico, tales como la extraccion, anålisis y determinacion 
de las constantes de equilibrio. La extraccion es un topico de gran impor- 
tancia en el laboratorio e industria. En el primer caso, estå relacionado 
con frecuencia a la remocion de una sustancia disuelta a partir de una 
solucion de agua, con solventes como el éter, cloroformo, tetracloruro de 
carbono, o benceno. De nuevo, en la extraccion industrial se emplea para 
eliminar algunos constituyentes no descables, que acompanan a un producto, 
tales como los ingredientes nocivos de los aceites de petroleo, tratando estos 
con un solvente inmiscible, en el cual es soluble la impureza. En tal proceso 
cs importante conocer cuanto solvente se precisa y qué numero de trata- 
niientos es necesario efectuar para el logro de un grado particular de 
separation. 

Cuando una sustancia se distribuye entre dos solventes sin complicacio- 
nes de asociacion y disociacion o reaction, es posible calcular el peso de 
Sustancia que se remueve en una serie de extracciones. Supongamos que 
Ur *a solucion contiene W g de una sustancia en V 1 cc de solucion, y que se 
a ?ita repetidamente con V s cc. de un solvente puro inmiscible hasta lograr 
e l equilibrio. Después de n extracciones cl peso W n , del soluto que perma- 
n ece sin extraer, serå 




(67) 



Y por esa razon el extrafdo, es 




(68) 
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Donde K = Ci/C 2 . Cuando se conoce K, es posible utilizar la ecuacion 
(67) para estimar el numero de extracciones necesarias para reducir W 3 
hasta un valor dado, W r Otra importante consecuencia que se deduce 
de la ecuacion (67), es que si disponemos de un cierto volumen de sol- 
vente, se obtiene mayor eficiencia en la extraccion si lo emplea en cierto 
numero de extracciones separadas, en lugar de usarlo todo de una vez. 
En otras palabras, la eficiencia de extraccion måxima se logra manteniendo 
valores pequefios de V 2 y grandes de n, iguales conclusiones se aplican 
al lavado de precipitados, en cuyo caso el proceso se considera como la 
distribucion de una impureza entre el liquido de lavado y el precipitado. 

En el anålisis se aplica de nuevo los coeficientes de distribucion. Supon. 
gamos que una sustancia se halla presente en el solvente A, donde es dificil 
de investigar, pero que es mås facil de realizarlo en otro solvente B. 
Entonces es posible efectuar una distribucion de la sustancia entre los dos 
solventes y realizar el anålisis en B. Efectuado éste, conocidos los volumenes 
de solventes y el coeficiente de reparto, K, de la sustancia en aquéllos, se 
deduce fåcilmente el peso original de sustancia en A. 

SOLUCIONES DE SOLIDOS EN LIQUIDOS 

El grado de disolucion de solidos en Hquidos varia considerablemente 
con la naturaleza del solido y liquido, la temperatura, y en grado menor 
con la presion del sistema. En todos los casos el lmiite de solubilidad es la 
saturaciån. En un solvente y soluto particulares la concentracion de satura- 
cion a una temperatura y presion dadas, es constante y no depende de la 
manera en que se prepara la solucion. 

Las concentraciones de diversos solutos en un solvente necesarias para 
lograr la saturacion varfan ampliamente. Asi., a 20°C, 100 g de agua disuel- 
ven 192 de nitrato de amonio, 6.5 de cloruro de mercurio, y unicamente 
8.4 10"* g de bromuro de plata. Por otra parte, en alcohol etilico, la solu- 
bilidad del cloruro de mercurio y nitrato amonico se invierten en relation 
al caso del agua, y son de 47.6 y 3.8 g. respectivamente para 100 g- de 
solvente. Por regla general, las sustancias inorgånicas son mås solubles 
en agua que en los solventes orgånicos, y lo contrario sucede con las sus- 
tancias orgånicas. No obstante, hay muchas excepciones. 

La influencia de la temperatura sobre la solubilidad de un soluto en 
un solvente particular es, casi siempre, muy pronunciado como puede 
verse en la tabla 8-7. Como la mayorfa de las sustancias absorben calor a ' 
disolverse, son mås solubles a temperatura elevada. Por otra parte, cuando 
el proceso es exotérmico, debe esperarse lo contrario, como sucede con e ^ 
sulfato de sodio. Sin embargo algunas sustancias no tienen una conducta 
regular, asf por ejemplo, la solubilidad de CaS0 4 ■ 2 H 2 0 se incrementa 
hasta los 40°C, pasa por un måximo, y luego decrece a temperaturas mdS 
elevadas 
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Tabla 8-7. Solubilidad de los solidos en agua a diversas temperaturas 
(Gramos de sal anhidra/100 g de H 2 0) 



Solido 


0°C 


20°C 


40°C 


60°C 


100° C 


NH 4 C1 


29.4 


37.2 


45.8 


55.2 


77.3 


CaS0 4 ■ 2H a O 


0.176 




0.210 


0.205 


0.162 


CuS0 4 • 5 H 2 0 


14.3 


20.7 


28.5 


40.0 


75.4 


KC1 


27.6 


34.0 


40.0 


45.5 


56.7 


KNO, 


13.3 


31.6 


63.9 


110.0 


246. 


A?N0 3 


122. 


222. 


376. 


525. 


952. 


NaCl 


35.7 


36.0 


36.6 


37.3 


39.8 


Na,SO t 






48.8 


45.3 


42.5 



Cuando la solubilidad de una sustancia se grafica contra la temperatura, 
se obtiene una curva continua en tanto no hay cambio en la naturaleza 
de la fase solida de saturacion. Cuando ésta tiene lugar, aparece un punto 
doble en la curva de solubilidad que nos da otra nueva, la de la nueva 
fase solida formada, en funcion de la temperatura. En sustancias que 
presentan tales cambios, las temperaturas en que aparecen los puntos de 
doblez son definidos y caracteristicos de las sustancias involucradas y repre- 
sentan aquellas en que la nueva fase y la antigua estån en equilibrio con 
la misma solucion. En otras palabras, el punto que nos ocupa tiene lugar 
a una temperatura a la cual la solucion estå saturada con relacion a 
ambas fases solidas. 

El cambio particular en la naturaleza de la fase solida comprendida 
puede ser una transformacion de formå cristalina, un cambio de una sal 
hidratada a otra anhidra, o una transformacion de un hidrato a otro. Estos 
cambios se discutirån detalladamente en el capftulo 10. Ahora daremos 
solo un ejemplo, tal como la transformacion del nitrato de amonio /? rom- 
bico al y rombico que origina una discontinuidad en la curva de solubilidad 
en agua a 32°C. Cada una de estas formas tiene su propia curva, pero son 
estables en diferentes intervalos de temperatura. Debajo de 32°C es estable 
la formå J3 y es la fase que satura, mientras que por encima de aquella 
temperatura la formå estable es la y. A 32°C, la temperatura de transicion, 
ambas lo son. De aquf que las curvas de solubilidad intersectan, y la 
solucion se halla saturada respecto a las dos. En consecuencia, cualquier 
discontinuidad de la cuma de solubilidad, puede considerarse como inter- 
seccion de otras dos distintas, cada una de las cuales corresponde a una 
fase de saturacion particular. 

El efecto de la presion en la solubilidad de los solidos en lfquidos es 
generalmente muy pequeno. Un cambio de 500 atm. en la presion aumenta 
la solubilidad del cloruro de sodio en el agua solamente 2.3 por ciento y 
disminuye la solubilidad del cloruro amonfaco en 5.1 por ciento. También 
æ ha obscrvado q ue la solubilidad de un solido en un liquido aumenta 
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1 



cuando el tamano de partfcula de la fase de saturacion se hace muy peque- 
na. Por ejemplo, con el sulfato de calcio cuando varia de 2 a 0.3 micras, la 
solubilidad en el agua a 25°C cambia desde 2.085 a 2.476 g por litro. 
Este hecho explica por qué es necesario, en los procedimientos analfticos 
digerir los precipitados a fin de aumentar el tamano de partfcula y por 
tanto disminuir la solubilidad. Cualquier solucion saturada respecto a 
sus particulas finas, resultarå sobresaturada con relacion a otras mås grue- 
sas. El resultado es que las particulas mås finas desaparecen y se incremcnta 
el tamano del cristal de las particulas mås gruesas. 

EQUILIBRIOS QUIMICOS EN SOLUCION 

Hemos visto en el ultimo capftulo que en una reaccion cualquiera tal 
como 

aA + bB + ■ • = cC + dD + ■ ■ • (69) 
la constante de equilibrio termodinåmico, K a , estå dada por 

La ecuacion (70) es aplicable también a los equilibrios qufmicos que 
acontecen en solucion, excepto que ahora las actividades se refieren a los 
constituyentes de la solucion. Si expresamos la concentracion de las especies 
comprendidas en moles por litro, C, entonces a = Cf, segun la ecuacion 
(14) y la (70) nos da 

K = (Ccfc)<(c D f D y ■ ■ ■ 

(C A fA)'(C B f B )" ■ ■ ■ 

-0^)68^) (71) 

fcfd ... 

*/ = tÉ - ^ (73) 



Bi escribimos 



K. = K c K f (74) 

La ecuacion (72) define K ( , la constante de equilibrio dc concentra- 
ciones de una reaccion. 

En la ecuacion (74) K a , es una constante para una reaccion y tempe- 
ratura dadas, mientras de K f es un factor que dcpende de la naturaleza 
de las sustancias disueltas y sus concentracionei. En soluciones ideales o 
rcales a bajas concentracionos, f = 1, K; = 1, y por lo tanto K« -- K c . Sin 
embargo, en soluciones no ideales a concentraciones elevadas K r puede 
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iio ser igual a la unidad, y de aqui que K c no sera idéntico a K a . Entonces, 
como Kf es funcion de la concentracion, K c varia con la concentracion de 
la solucion en equilibrio. Generalmente tales desviaciones no son grandes 
en las soluciones no electroliticas. Si lo son; entonces es posible obtener K a a 
partir de los valores correspondientes de K c , bien por introduccion de los 
coeficientes de actividad, o al graficar los observados dc K c contra la con- 
centracion de una de las especies que reaccionan y extrapolando la concen- 
tracion a cero. En este limite K Q se hace igual a K a . 

Como ejemplo de equilibrio en una solucion liquida podemos elegir la 
disociacion del éster amilico del åcido dicloroacético en åcido y amileno, 
es decir, 

CHCLCOOCjH^ = CHCl 2 COOH + G 5 H 10 (75) 

La constante de equilibrio K„ viene dada por 

[C, .. )(C , ) 
K c — ■ (76) 



Al investigar este equilibrio Nernst y Hohmann 2 mezclaban diversas pro- 
porciones de amikno y åcido dicloroacético, sellaban las mezclas en tubo 
de vidrio, y mantenian los tubos a 100°C hasta que se establecia el equili- 
brio, entonces sc enfriaban aquellos para "congelar" el equilibrio, se abrian, 
y se analizaba la cantidad de ester presente. 



Tabla 8-8. Descomposicion del éster amila de åcido 
dicloroacético a 100°C (a= 1 mol) 



b V 

(moles) (litros) x 



1.05 


0.215 


0.455 


3.31 


2.61 


0.401 


0.615 


3.12 


4.45 


0.640 


0.628 


3.54 


5.91 


0.794 


0.658 


3.44 


7.30 


0.959 


0.650 


3.73 


8.16 


1.062 


0.669 


3.49 


11.33 


1.439 


0.688 


3.35 


13.80 


1.734 


0.700 


3.24 


15.36 


1.829 


0.703 


3.39 



Si designamos por a la cantidad inicial de moles cle årido, por b el 
n uinero inicial tambicn, de moles de amileno, ,\ el correspondiente de ester 
e n el equilibrio y V el volumen total de la mezcla expresado en litros, 

2 Nemst y Hohmann, X. physik Chem., 11, 352 (1893). 
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entonces las concentraciones de las diversas sustancias en el equilibrio da- 
das en moles por litro son: 

C = — C - a ~ x c _ b — x 

ester y ' åcido y ' amileno y 



y por lo tanto K c = 




tø 

_ (a — x)(b — x) 



-V 



(77) 



En tcdos los experimentos de Nernst y Hohmann a era un mol, mien- 
tras que b variaba. La tabla 8-8 nos muestra los distintos valores de b, V 
y x en una serie de experiencias, asi como los valores de K Q obtenidos a 
partir de estos datos por medio de la ecuacion (77). La constancia de K c , 
es suficientemente satisfactoria. 
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PROBLEMAS 

1. A 20°C el éter dietilico tiene una presion de vapor de 442.2 mm de Hg. 
A la misma temperatura una solucion de un soluto no volåtil en dicho éter, nos da una 
presion de vapor de 413.5 mm de Hg. Si suponemos que los vapores se comportan 
de manera ideal, hallar (a) la actividad del solvente en la solucion dada, y (b) su 
energfa libre molar parcial de mezcla. 

Respuesta: (a) 0.935; (b) - 39.17 cal mol- 1 . 

2. A 300°K el liquido A tiene una presion de vapor de 280.0 mm de Hg y e * 
liquido B una de 170.0 mm de Hg. Cuando se prepara una solucion que contiene 
2 moles de cada uno de los liquidos, la presion de vapor sobre la solucion M 
380.0 mm de Hg, y el vapor contiene 60.0 moles por ciento de A. Suponiendo 
que los vapores se comportan de manera ideal, hallar: 

a ) Las actividades de A y B en la solucion. 

b ) Los coeficientes de actividad de A y B en la solucion. 
C ) La energia libre de mezcla de la solucion. 

La energia. libre de mezcla que cabe esperar en la solucion ideal corres- 
pondiente. 
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3. Demostrar que, en base a una solucion muy diluida como un punto de 
referencia. para un soluto, la relacion entre el coeficiente de actividad molar f 2 y 

1 coeficiente de actividad molal y, esta dada por la relacion 

'»=(*<?>• 

donde m, es la molalidad de una solucion dada, C 2 la molaridad_. y p a la densidad 
del solvente puro. 

4. En las mismas condiciones que las del problema 3, demostrar que 

Y 2 '=(l + 0.001 m 2 M 1 )y 2 

donde y 2 ' es el coeficiente de actividad de la solucion para la concentracion expresa- 
da en fraccion molar, y M, es el pero molecular del solvente. 

5. Adcock y McGlashan [Proc. Roy. Soc. (London), A226, 266 (1954)] encon- 
traron que en el sistema tetracloruro de carbono-ciclohexano AH, entre 10 y 55°C 
se representa por medio de la relacion 

±H m = (281 - 0.468 DATjJVjCalmoI-i 

donde T es la temperatura absoluta, N„ la fraccion molar del tetracloruro de 
carbono, y N, la fraccion molar de ciclohexano. Deducir de esta ecuacion los caiores 
molares parciales de mezcla de los dos constituyentes. 

Respuesta: AH 1 ~ (281 - 0.468 T)N\. 

6. A partir de las ecuaciones del problema 5, deducir las capacidades calorificas 
parciales y totales del proceso de mezcla, esto es, &C Pm , AC„ y AC„. 

7. Una mezcla de C 6 H 0 CH 3 y G G H S contiene 30% en peso de C^H.CHj. A 
30°C la presion de vapor de este ultimo compuesto es 36.7 mm Hg, mientras que 
el del C f H a es 118.2 mm, Suponiendo que los dos lfquidos forman una solucion 
ideal, calcular la presion total y parcial de cada constituyente encima de la solucion 
a 30°C. 

Respuesta: P C(iH|5 = 86.7 mm; P tot aj — 96.5 mm 

8. A 60°C la presion de vapor del alcohol etilico es 352.7 mm Hg y la del 
alcohol metUico 625 mm. Una mezcla de ambos, que suponemos que se comporta 
idealmente, contiene un 50% en peso d& cada constituyente. ^Cuål es la composi- 
cion del capar sobre la solucion a 60°C? 

9. A 140=C la presion de vapor del C 6 H 5 C1 es 939.4 mm y la del G 6 H 6 Br es 
495.8 mm. Suponiendo que estos dos liquidos forman una solucion ideal, ;Cuål 
se ra la composicion de la mezcla de los dos, que hierve a 140°C bajo una presion 
de una atmosfera? jCuål sera la composicion del vapor a esta temperatura? 

10. Lar soluciones de dos liquidos volatiles, A y B, obedecen la ley de Raoult, 
A cierta temperatura re encuentra que la presion total sobre una solucion dada es 
400 mm. de Hg; la fraccion molar de A en el vapor, es de 0.45, y en el liquido, 0.65. 
cCuåles son lar presiones de vapor de los dos liquidos puros a la temperatura dada? 

11. Krestschmer Y Wiebe []■ Am. Chem. Soc., 71, 3176 (1949)] dan los valores 
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siguientes del equilibrio liquida-vapor para las soluciones etanol-metilciclohexano 
a 55 C C: 



Fraccion 


molar de etanol 






en el 


Presion total de vapor 


— — 

Liquido 


Vapor 


(mm de Hg) 


0.0000 


0 . 0000 


168.1 


0.0528 


0.4835 


319.8 


0.1251 


0.5375 


352.8 


0.2205 


0.5615 


368.0 


0.3621 


0.5846 


376.3 


0.5071 


0.5988 


379.8 


0.6832 


0.6244 


380.1 


0.7792 


0.6528 


375.8 


0.9347 


0.7879 


337.5 


1.0000 


1.0000 


279.9 



Preparar una gråfica que proporcione las presiones totales y parciales de los consti- 
tuyentes como una funcion de la fraccion molar de etanol en la fase liquida, y 
determinar aquella en la cual es maxima la presion de vapor. Suponer que éste 
re comporta idealmente. 

12. Utilizando los datas establecidos en el problema anterior, graficar las frac- 
cioncs molares de la fase liquida contra lar del vapor en equilibrio De ella deducir 
la fraccion molar de liquido que corresponde al punto de presion maxima de vapor. 

13. éQué peso de azeotropo HC1-H„0 preparado a 740 mm Hg habra que 
adicionarse al agua a fin de preparar 2 litros de solucion de HCI 0.50 molar? 

14. A 30°C una mezcla de C U H (DH y agua contiene un 60% en peso de 
ésta, y se desdobla en dos capar, la de C^FLOH que contiene el 70% en peso 
de C 6 H 5 OH y la de agua que posec 92% de peso en agua. Calcular los pesos 
relativos de las dos capas Respuesta: W ll2(> /W Fh = 0.934 

15. Una mezcla contiene un 30% de anilina en agua, (en peso). A partir 
de la figura 8-16 determinar graficamente los pesos relativos de las don capas que se 
forman y la proporcion de anilina contenida en cada capa a 40°C. 

16. Utilizando datos adecuados de un manual, grafiquense simultåneamente las 
presiones de vapor del ELO, C B H S y la presion total de la mezcla contra la tempera- 
tura entre 40 y 80 = C, hallåndose después el punto de ebullicion del sistema inmis- 
nble C^H^-HjO bajo una presion de una atmosfera. 

17. Un sistema liquido totalmente inmiscible de agua y un liquido orgånico 
hierve a 90°C, cuando el barometro senala una presion de 734 mm de Hg. El 
producto destilado contiene un 7370 en peso de liquido orgånico. ;Cuål es el peso 
molecular y la presion de vapor a 90°C del liquida orgånico? 

Respuesta: 122 9 g/mol; 208.2 mm Hg- 

18. El naftaleno se arrastra con vapor a 99 3°C bajo la presion atmosférica. 
r Qué peso de vapor re prccisarå para arrastrar 2 lb de naftaleno en el destilada 
a la citada presion' 

19. Si el calor especifico del vapor es 0 ^ ral/g y el de vaporizacion del 
liquido en el problema 17 es 78 ral/g , calcular la cantidad total de calor y la 
minima d c vapor cntrcgados a 99°C, necesarios para destilar 5Q0 g. de liquido 
a 90°C 



20. Por medio de la tabla 8-4 calcular el peso de etileno que disuelve en 
[000 g de agua bajo una presion de etileno de 2 atmosferas a 20°C. 

Respuesto: 0 314 g. 

21. El aire seco contiene 21 moles por ciento de O, y 79 de N,. ;Cuål sera 
j a composicion de aquél en agua, cuando se establece el equilibrio a una tempera- 
tu ra de 20°C y 1 atm? 

22. Una mezcla de H 2 y N, se halla en equilibrio con 100 g. de agua a 40°C, 
a una presion total, de la fase dc gas, de 790.0 mm Hg. Analizada después de su 
secado, contiene un 40.0% de H 2 , en volumen. Si suponemos que la presion de vapor 
del agua sobre la solucion es la misma que la del agua pura, es decir, 55 3 mm de 
Hg a 40° G, calcular los pesos disueltos de H 2 y N,. 

23. A 20 C C se dejo que el SO, se distribuyera entre 200 cc de CHCI, y 75 cc 
de H 2 0 Cuando se establece el equilibrio, la capa de CHCI, contenia 0.14 moles de 
SO, y la de agua 0.05. jCuål es el coeficiente de distribution del SO, entre 
el H,0 y el CHCI, a 20°C? 

Respuesto: C H 0 /C CHCI = 0.953. 

24. Usando un \alor promedio de los coef.Lcien.tes de dLstribueion dados en la 
tabla 8-5, calcular el numero de moles de H 3 BO s que pueden extraerse de 50 cc de 
una solucion acuosa 0.2 molar. Por, (a) una extraccion simple can 150 cc de alcohol 
amilico, y (b) por triple extraccion con porciones de alcohol anrilico de 50 cc 
cada una. 

25. (a) Demostrar que los datos siguientes de la distribution del acida benzoico 
entre H 2 0 y C^H^ a 20° C, obedecen bien la relation C 2 H20 /C C( . H6 = K. 

^H £ 0 C C(,H 6 

0.0150 0.242 
0.0195 0.412 
0.02S9 0.970 

(b) Demostrar que esta relation se obtiene con las suposiciones siguientes: (1) que la 
disocia.ci6ti del åcido benzoico en agua es ligera, y (2) que el åcido esta practica- 
mente asociado en moléculasj dobles en ei C 6 H 6 . 

26. Usando los resultados del problema anterior, calcular el numero dc 
moles de acido benzoico que pueden extraerse de 100 cc de una solution acuosa 

0 2 molar mediante 10 cc de benceno a 20°C. 

27. A 25°C el coeficiente de distribution del H^S entre el H 2 0 y el benceno, 
defimdo por la relation (H 2 S) Hl0 /(H 2 S) c HfJ , vale 0.167. eCuål es el volumen 
Wirumo de C^Hg nccesano a 25°C para extraer de una sola \ez. el 90% del H 2 S 
desde un Utro de solucion acuosa 0.1 molar de H 2 S? 

Respuesto.- 1 50 litros. 

28. Utilizando los datos del problema anterior hallar el volumen total de C^Hq 
9 u e serfan necesarios para remover 90% del II^S de la solucion dada en tres extrac- 
Cl °nes separadas utilizando volumenes igualcs de C^H,. en cada extraccion. 

29. A 25 "C el coeficien,te de distribution del C 2 H 5 OH entre el CCl t y el 
a Sua, K = (C 2 H 5 OH) crl /(C„.H 5 OH) H 0J L - s de 0 0244. c C6mo se distribuira 

1 <i de CJI^OH entre 20 ic de Hp y 50 c«, de CC\ l 
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30. Lar solubilidades del MnSO, • 5H 2 0 }' MnSO, ■ 4 H,0 expresadas en gTa- 
mos de sal anhidra por 100 g de H 2 0, en funcion de la temperatura son: 

Solubilidad 

t°C MuS0 4 . 5H..O MnS0 4 ■ 4H..O 



10 59.5 

20 62.9 64.5 

30 67.8 66.41 

40 . 68,8 

50 . 72.6 



De una gråfica de solubilidades contra temperatura, deducir la de transition de 
MnSO, . 5H,0 a MnS0 4 • 4H 2 0. iCaål de estas fases es estable a 25 C C? 

31, En la reaccion 

C,H 5 OH(l) + CH a COOH(l) = CH 3 COOC 2 H 5 (l) + H.O(l) 

designamos por u al numero de moles de alcohol prescnte inicialmente, por cada 
niol de åcido, y par x al numero de moles de åcido esterificado al establecerse el 
equilibrio. De estos datos 

a x 

0.5 0.420 
1.0 0.665 
1.5 0.779 

a) Calcular K c en cada caso, y b) desde el valor medio de K c hallar x cuando a es 
0.1 moles. 
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PROPIEDADES COLIGATIVAS 
CE LAS SOLUCIONES 



En este capitulo estudiaremos cuatro propiedades de las soluciones 
que contienen solutos no volåtiles, que son: (a) el descenso de la presion 
de vapor del solvente, (b) el descenso del punto de congelacion, (c) el 
aumento del punto de ebullicion, y (d) la presion osmotira. Estas propieda- 
des se denominan coligativas. Dependen unicamente del numero de par- 
tfculas en solucion y de ninguna manera de la naturaleza de las mismas. 
Como veremos, éste es el atributo esencial de los cuatro fenomenos men- 
cionados antes, al menos en soluciones diluidas. 

Teoricamente es conveniente subdividir las soluciones en: (a) de no elec- 
trolitos y (h) de electrolitos. En el primer caso, el soluto disuelto permanecr 
en formå molecular sin carga, y no presenta tendencia a la disociacion en 
iones con carga eléetrica. En tales soluciones, se establecieron ciertas leyes 
generales que se discutirån en seguida. Por otra parte, en las electrolfticas, 
cl soluto se disocia en mayor o menor proporcion en iones, incremen- 
tando asf el numero de particulas en solucion. El comportamiento dc ésta, 
respecto a ciertas propiedades, por ese motivo, cambia y exige la modifica- 
cion de las leyes simples deducidas para las soluciones no electroliticas. 
Por esta razon, dircutiremos estas dos clases de soluciones en dos secciones 
distintas de este capitulo. 

SOLUCIONES NO ELECTROLITICAS 

Las propiedades coligativas de lar soluciones no electroliticas merecen 
tina seria consideracion porque nos proporcionan métodos valiosos de 
ri^terminacion del peso molecular de las sustancias disuelta; y la posibili- 
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1 



dad de evaluar cierto numero de cantidades termodinåmicas de gran 
importancia. Aquf, nos proponemos principalmente presentar los principios 
båsicos comprendidos, y su uso para la determinacion de los pesos molecu- 
lares de los solutos. 

DESCENSO DE LA PRESION DE VAPOR DEL SOLVENTE 

Un soluto disuelto hace descender la presion de vapor del liquido 
solvente en que se encuentra. Este descenso se comprende fåcilmente, si 
tenemos en cuenta la ley de Raoult demostrada en el capitulo anterior. 
Si designamos por N, a la fraccion molar de solvente, N, la del soluto, P° la 
presion de vapor del solvente puro y P la del vapor del solvente sobre una 
solucion dada resulta entonces, segun la ley de Raoult que P viene dada 
por 

P = P°N 1 (1) 

Como A r i en una solucion es siempre menor que la unidad, P debe ser 
menor que P°. En consecuencia, la solucion de un soluto en un solvente 
hace descender la presion de vapor de' este ultimo rispecto a la del sol- 
vente puro. Ademås, cuando el soluto no es volåtil no contribuye a la 
presion total de vapor, y por tanto la ecuacion (1) nos da también 
la presion de vapor sobre la solucion, que en este caso es debida al solvente 
solo y es siempre menor que P°. 

La magnitud de este descenso, AP, es 

AP — P° — p — P° — P°N 1 

= P°(l -A\) 

= PW 2 (2) 

De acuerdo con la ecuacion (2), la disminucion de presion de vapor 
del solvente drpcnde tanto dc la presion de vapor de éste como de la 
fraccion molar de soluto. Con otras palabras, es funcion de la naturaleza 
del solvente y de la concentracion del soluto, pero no de la naturaleza de 
este ultimo. Sin embargo, si consideramos el descenso relativo de presion 
de vapor, es decir, la relacion AP/P°; entonces de la ecuacion (2) 

^^^ = N 2 (3) 

depende solamente de la fraccion molar de soluto y es completamente 
independiente tanto de la naturaleza del soluto como del solvente. La ecua- 
rion (3), una formå de la ley de Raoult, para soluciones de solutos no 
volåtiles, nos muestra que la disminucion que nos ocupa, es una propicdad 
coligativa, porque depende unicamente de la concentracion del soluto. 
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La validez de la aplicacion de la ley de Raoult en este caso puede 
juzg arse P or l° s datos de la tabla 9-1, correspondientes a soluciones de 
manita a 20°G. Teniendo en cuenta las dificultades de medir pequenas 
diferencias de presion de vapor, la concordancia entre la teorfa y la expe- 
r iencia es satisfactoria. 



Tabla 9-1. Descenso de la presion de vapor de las 
soluciones acuosas de manita a 20"G 
(po = 17.51 mm Hg) 



Moler de manita 


AP observado 


AP calculado 


por 1000 g de H 2 0 


(mm Hg) 


(mm de Hg) 


0.0984 


0.0307 


0.0311 


0.1977 


0.0614 


0.0622 


0.2962 


0.0922 


0.0931 


0.4938 


0.1536 


0.1547 


0.6934 


0.2162 


0.2164 


0.8922 


0.2792 


0.2775 


0.9908 


0.3096 


0.3076 



Tanto la ecuacion (2) como la (3) pueden emplearse para calcular 
el descenso de presion de vapor de las soluciones de solutos no volåtiles; o 
bien, conociendo aquél se emplean para determinar el peso molecular 
de la sustancia disuelta. 

Consideremos el problema de calcular la presion de vapor del solvente 
sobre la solucion que contiene 53.94 g. de manita (peso molecular = 182.11) 
por 1000 g. de agua a 20°C. A esta temperatura la presion de vapor del 
agua es 17.51 mm de Hg. De acuerdo con la ecuacion (2). 



AP =-f o - P = P»Ni 



+ Wi/M, 



(4) 



donde W 2 y M, son el peso y peso molecular del soluto, mientras que W-i 
Y M t los correspondientes al solvente. Al sustituir los datos senalados 
en la ecuacion (4), obtendremos 



AP = 17.51 



53.94/182.11 



1000/18.016 + 53.94/182 
= 17.51 X 0.0053 
= 0.0929 mm Hg 

presion de vapor dc la solucion es, por lo tanto: 

p _ po _ aP = 17.51 _ o 09 = 17 42 mm Hg 
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Si conocemos el descenso de presion de vapor, podemos proceder a la 
inversa en la ecuacion (4) y calcular M 2 . Ademås, en soluciones muy dilui- 
das W 2 /M2 es muy pequeno comparado con W 1 /M u y l a ecuacion (4) se 
reduce a 



Las soluciones que contienen solutos no volåtiles hierven a temperatu- 
ras mas elevadas que las del solvente puro. La diferencia entre los puntos 
de ebullicion de la solucion y del solvente para una presion constante 
establecida, se conoce como eleuacion del punto de ebullicion, que depende 
de la naturaleza del solvente y la concentracion del soluto, pero es inde- 
pendiente, por lo menos en soluciones diluidas, de la naturaleza del soluto 
en tanto éste no se ionice. 

Este aumento es facil de comprender en funcion de la disminucion 
de la presion de vapor y es una consecuencia directa de ella. Considere- 
mos el diagrama presion de vapor-temperatura de la figura 9-1, La cur- 
va AB representa la presion de vapor del solvente puro como funcion de la 



P° - P _ W 2 M 1 
P° ~ W 1 M 2 



(5) 



AUMENTO DEL PUNTO DE EBULLICION DE 
LAS SOLUCIONES 



B 



D 




C 



Figura 9-1. Ascenso dt 1 punto dr 
ebullicion debida d los solutos 



T* T 



Temperatura 



temperatura. Como la presion de vapor de la solucion es, para todas 
las temperatura?, menor que la del solvente, la curva dt- prcsion de vapor- 
temperatura de la solucion debe quedar debajo de la del solvente pur' 1 
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v de aqui que quedarå representada por otra tal como CD en la figura. 
\ fin de alcanzar el punto de ebullicion correspondiente a cierta presion 
externa que se ejerce sobré la solucion P°, debe calentarse a temperaturas 
a las cuales las presiones de vapor respectivas igualan la de confinamiento. 
Como lo senala el diagrama, el solvente puede alcanzar la presion P° a la 
temperatura T 0f pero la solucion debe elevarse a T mayor que T 0 , antes 
de que se alcance la misma presion. En consecuencia para la misma presion 
externa. la solucion debe hervir a una temperatura mås elevada que la 
del soKente puro; y, el ascenso del punto de ebullicion de la solucion, AT&, 
estå dado por A7\ — T — T 0 . Estas consideraciones son completamente 
perales V se aplican a cualquier solucion de soluto no volåtil. 

Al aplicar la ecuacion de Clausius-Clapeyron y la ley de Raoult a las 
condiciones descritas en la figura 9-1, es posible deducir una relacion 
entre el ascenso del punto de ebullicion de la solucion y su concentracion. 
Como los puntos E y F quedan sobre la curva de presion de vapor de la 
solucion, ambos estån dados por la ecuacion de Clausius-Clapeyron. 

. P° åH y (T=T a \ 

]n P = \-ffr) (6) 

donde P y P° son las presiones de vapor de la solucion a las temperaturas 
r 0 y T respectivamente. Af/» es el calor de vaporizacion por mol de sol- 
vente desde la solucion. Si ésta es diluida, aquel calor equivale esencial- 
mente al de vaporizacion por mol de solvente puro. De nuevo, cuando 
la solucion es diluida, T no es muy diferente de To, y de aqui que podemos 
escribir TT 0 ~ T- } . En consecuencia, la ecuacion (6) se tranforma en 



, P° P Aff, An ... 
ln-^= -ln Fo = - r (7) 

En la ecuacion {1),JP es la presion de vapor de la solucion a T 0 mien- 
tras que P° es también la del solvente puro a la misma temperatura. 
Cuando la ley de Raoult es aplicable a la solucion, resulta 

L = Nl = i - Nt (8) 

donde N, es la fraccion molar de soluto en solucion. De aqui, la ecuacion 
C) se convierte en 

. ... A//„ AT„ . , 

In (1 - Ni) ^- • v 9 ^ 

Ademås, el desarrollo de ln(l — jV 2 ) en serie de potencias, da la expre- 
s i6n siguiente 

, n 
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y como se especifico que la solucion era diluida, N 2 debe ser pequeno; 
con lo cual todos los términos del desarrollo después del primero, deben 
considerarse despreciables, y podemos escribir — N, en vez de ln(l — N 2 ) 
en la ecuacion (9), 

_ N W,*T> 
R TI 

y por tanto: 

RTl 

*T> =S ±-N. (10) 

La ecuacion (10) nos da el aumento del punto de ebullicion de una 
solucion en funcion del punto de ebullicion y calor de vaporizacion del 
solvente, y de la fraccion molar de soluto en la solucion. Como para un 
solvente dado T 0 y &H V son constantes, el aumento del punto de ebullicion 
en soluciones diluidas es proporcional a la fraccion molar de soluto Unica- 
mente y no es dependiente de la naturaleza del soluto, por tanto, es una 
propiedad coligativa. 

Es pråetica comun en el estudio de esta propiedad, expresar la concen- 
tracion no en fraccion molar sino en moles de soluto por 1000 g de sol- 
vente, es decir, molalidad m. Si ahora designamos con ni el numero de 
moles de solvente en 1000 g, entonces, 

N 2 = : £S — 

»i T m Wj 

puesto que en soluciones diluidas m es pequeno en relacion con n t y puede 
despreciarse. Por lo tanto: 

r DT2 1 

(11) 

Para un solvente dado, todas las cantidades en el paréntesis de la 
ecuacion (11) son constantes, y el término total. Escribiendo 

RT 2 

K h = JiLJL (12) 

la ecuacion (11) se reduce finalmente a 

AT b = K b m (13) 

De acuerdo con la ecuacion (13) el ascenso del punto de ebullicion 
de una solucion diluida es directamente proporcional a la molalidad de la 
solucion. La constante de proporcionalidad Ki se dejjomina constante 
molal de elevation del punto de ebullicion o constante ebulloscopica, y 
significa el incremento del punto de ebullicion de una solucion 1 molal 
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de un soluto en un solvente cuando son aplicables las leyes de las solucio- 
nes diluidas a dichas concentraciones. 

La validez de la ecuacion (13) se comprueba de varias formas. En 
primer lugar, la ecuacion exige que para un solvente dado, el ascenso 
del punto de ebullicion sea proporcional a la molalidad independiente- 
ineiite de su naturaleza, y ademås que ]a constante de proporcionalidad 
resulte independiente también de la naturaleza o concentracion del soluto. 
En ambos casos, dicha ecuacion se muestra de acuerdo con los resultados 
e^perimentales de las soluciones diluidas. Aun es posible realizar una prue- 
ha mas critica. al comparar los valores observados de Kb con los predichos 
por la ecuacion (12). Si ésta es vålida, debe ser factible calcular la cons- 
tante de ascenso del punto de ebullicion por mol por un conocimiento 
del punto de ebullicion normal y del calor de vaporizacion del solvente. Por 
ejemplo, T 0 ~ 373. 2°K en el caso del agua, y 539 calorias por gramo 
es el calor de vaporizacion. Al aplicar la ecuacion (12) resulta 

RT l 

_ 1.987 X (373.2) 2 

(18 02 X 539) (1000/18.02) 
= 0.513° 

Este \alor es muv bueno en relacion con el observado experimentalmente 
de K b - 0.52". 

La tabla 9-2 muestra los puntos de ebullicion normales y las constantes 
ebulloscopicas observadas do buen numero de solventes, y asf mismo se 
incluyen las de ascenso molar calculadas de la ecuacion (12), pira facilitar 
la comparacion. La concordancia entre los valores calculados y observa- 
dos es muy satisfactorio, si tenemos en cuenta la incertidumbre de algunas 



Tabla 9-2. Constantes de ascenso del punto de ebullicion mojal 



Solvente 


Punto de ebullicion 


K b (obs) 


K„(calc.) 




(°C) 






56.5 


1.72 


7.73 


Tetracloruro de carbono 


76. R 


5.0 


5.02 




80.1 


2.57 


2.61 




61.2 


3.88 


3.85 


^Icohol etilico 


70.4 


1.20 


1.19 


Ct er etUlco 


34 6 


2,11 


2.16 


A lcohol metilico 


64.7 


0.80 


0.83 




100.0 


0.52 


0.51 



determmaciones de los puntos de ebullicion: en vista de lo cual, se utilba 
' a ecuacion (12) al calcular calorcs de vaporizacién del solvente, a partir 
de los valores experimentales de K b . 
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CALCULO DE LOS PESOS MOLECULARES A PARTIR 
DEL ASCENSO DEL PUNTO DE EBULLICION 

Si designamos por ATb al aumento del punto de ebullicion para una 
solucion que contiene W 2 g de soluto, cuyo peso molecular es M 2 disuelto 
en W ± g de solvente, entonces el peso de soluto por 1000 g de solvente es 

Wz X 1000 

y de aquf que m, la molsdiåad de la solucion, es 

W a X 1000 

La ecuacion (13) en funcion de la (14) nos da 

/UXWHVV 

ATb " Ki {~mMr) 

Si conocemos la constante ebulloscopica de un solvente, es suficiente 
determinar el aumento del punto de ebullicion de una solucion por un 
soluto desconocido en cierta cantidad dada, para poder hallar el peso 
molecular de dicho soluto. Cuando por el contrario se desconoce la constan- 
te se hace una determinacion independiente de AT& con un soluto de 
peso molecular conocido. Los cålculos involucrados se comprenderån mejor 
mediante un ejemplo. Una solucion que posee 0.1526 g de naftaleno 
(cuyo peso molecular es 128.17) en 50.00 g de tetracloruro de carbono 
crigina un aumento del punto de ebullicion de 0.402 °C, mientras que 
of*"a con 0.6216 g de soluto desconocido en el mismo peso de solvente 
da un aumento de 0.647°C. Hallar el peso molecular del soluto desconocido. 

Para hallar el valor de Ki, del tetracloruro de carbono tenemos l° s 
datos siguientes: 

W t = 50.00 g. AT* - 0.402°C 

W 2 = 0.5126 g. M 2 = 128.17 

Al sustituirlos en la ecuacion (15) obtendremos: 

* ~ 1000 w 2 

0.402 x 50.0 0 x 128.17 

ræcTxo.5126 

= 5.03°C/moI/1000 R de solvente 



(14) 
(15) 
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utilizando ahora el valor hallado de Ki, junto con la informacion de la 
sustancia no conocida, 

Wt = 50.00 g W 2 = 0.6216 g AT„ = 0.647°C 

La ecuacion (15) nos da para M 2 , el siguiente valor 

1000 W 2 Ki 

_ 1000 x 0.6216 x 5.03 

50.00 x 0.647 
— 96.7 g mol- 1 



DESCENSO DEL PUNTO DE CONGELACION 
DE LAS SOLUCIONES 

41 enfriar una solution diluida, se alcanza eventualmente una tempe- 
ratura en la cual el solvente solido comienza a separarse. La temperatura 
en que comienza tal separation se conoce como punto de congelacion de la 
solucion, que de una manera mås general se define como aquella tempe- 
ratura en la cual una solucion particular se halla en equilibrio con el 
solvente solido. 

Las soluciones se congelan a temperaturas menores que el solvente puro. 
El descenso del punto de congelacion de una solucion es, otra vez, una 
consecuencia directa de la disminucion de la presion de vapor del solvente 
por el soluto disuelto. Para darnos cuenta de este hecho, consideremos el 
diagrama de presion de vapor-temperatura de la figura 9-2, en el cual 
AB es la curva de sublimation del solvente solido, mientras que CD es de 
presion de vapor del liquido solvente puro. En el punto de congelacion 
cie este ultimo, se hallan en equilibrio la fase solida y la liquida y en con- 
secuencia ambas deben poseer idéntica presion de vapor. El unico punto 
del diagrama en el cual ambas formas del solvente puro tienen igual pre- 
sion de vapor es en B, interseccion de AB y CD, y por tanto T 0r que corres- 
ponde a B, debe ser el punto de congelacion del solvente puro. Cuando 
en éste se disuelvr un soluto, hay un descenso de la presion de vapor de 
este ultimo, y ya no hay equilibrio a T 0 , sino que se alcanza de nuevo 
r uando la curva de presion de vapor de la solucion, corta la de sublima- 
c i6n, y entonces tendremos el punto de congelacion de la solucion. Como 
la, curva de presion dc vapor de la solucion, EF, queda debajo de la del 
sohente puro, la interseccion de EF y AB tiene lugar solamente en un 
Punto tal como E para el cual la temperatura es menor que T a . De aqm 
fjue cualquier solucion debe tener un punto de ccngelacion T, menor que 
la del solvente T 0 - 

La depresion del punto de congelacion de una solucion, viene definido 
por AT, — T 0 - T y representa el numero dc grados, en que aquel punto 
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es menor que el del solvente puro. La magnitud de AT/ depende tanto de la 
naturaleza del solvente como de la concentracion de la solucion. Cuando 
éstas son diluidas, el valor de AT/ varia linealmente con la concentracion, 
sin depender de la naturaleza del soluto. La constante de proporciona. 
lidad de esta variacion de concentracion, es sin embargo una funcion del 
solvente y cambia considerablemente para los diferentes solventes. 

Para establecer una relacion matemåtica entre el descenso del punto 
de congelacion de una solucion con los factores mencionados, considere. 
mos de nuevo la figura 9-2. Designemos por P. a la presion de vapor del 
solido y del solvente lfquido puro a T 0 , y por P la del solvente solido y 




T T„ 

Temperatura 

Figura 9-2. Depresion del punto de congelacion par adicion de soluto. 



solucion a la temperatura T. De nuevo, sea P° la presion de vapor del 
solvente lfquido sobreenfriado a T, punto C. Puesto que los puntos C y 
B quedan en la misma lfnea de presion de vapor, estån relacionados 
entre si por la ecuacion de Clausius-Clapeyron 

Po RT 0 T v 

donde AH V es el calor de vaporizacion del solvente puro. Anålogamente, 
como' los puntos E y B se encuentran sobre la misma curva de sublima- 
cion podemos establecer que 

P RT„T 



donde AH, es el calor de sublimacion del solvente solido. Restando ahora 
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I a ecuacion (17) de la (16), resulta: 

AH t (T 0 - T) AH.(T a - T) 



In P. - In P° - In P, + In P = 



ln P - ln P" = - 



RT 0 T RT 0 T 
(AH, - AH,) (To - T) 
RToT 



, P (AH, - AH c )(Tq - T) 

111 P« = RT^T (18> 

Pero {AH, — VI,) = AH ( , calor de fusion del solvente. Por esa razon 

P_ _ AH f (T 0 - T) _ AHfATf . 
m p°- RT a T RT 0 T K 1 

La ecuacion (19) relaciona la presion de vapor del solvente solido a la 
temperatura T, con la del solvente liquido puro a ia misma temperatura, 
en la cual las presiones de vapor de este ultimo y de la solucion son iguales 
(punto de congelacion de la solucion), por lo tanto la ecuacion (19) esta- 
blece también una relacion entre la presion de vapor de la solucion y 
la del solvente puro en T. Si suponemos ahora, que la ley dc Raoult es apli- 
cable, tendremos: P/P° = N, = (1 — N,), donde A T X y N 2 son las fraccio- 
nes molares del solvente y soluto en la solucion, y la ecuacion (19) se 
transforma en 

ln(l-iV 2 )=-^p (20) 

Cuando N, es pequeno, es decir, cuando la solucion es diluida, ln(l — N,) 
es esencialmente igual que — S s, y T ( ,T vale . 

^ -(§-;)*• <21) 

Finalmente designemos por m la molalidad de la solucion y por ni el 
numero de moles del solvente en 1000 g, A\ = mjn x (aproximadamente), 

= K f m (22) 

donde K = RpL (23) 

Art / ni 

La ecuacion (22) es la relacion fiindamental de crioscopia y es mac- 
tamente anåloga a (13) que corresponde al aumento del punto de cbulli- 
cion. K { , denominada constante crioscopica o de descenso del punto de 
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congelacion molal del solvente, se define en funcion de las cantidades carac- 
teristicas del solvente solo, sin depender de la concentracion o naturaleza del 
soluto. Como para un solvente dado Kf es una constante, la depresion 
del punto de congelacion estå determinado por la concentracion del soluto 
unicamente y es una propiedad coligativa. 

Una prueba importante de la ecuacion (22) es la constancia de K f 
con la concentracion, para un solvente dado. La tabla 9-3 muestra algunos 
datos experimentales del descenso del punto de congelacion en soluciones 



Tabla. 9-3. Depresiones del punto de 
congelacion de soluciones de urea en agua 



m 


A7V 


K f = dTf/m 


0.000538 


0.001002 


1 .862 


0.004235 


0.007846 


1 .851 


0.007645 


0.01413 


1.849 


0.012918 


0.02393 


1.850 


0.01887 


0.03496 


1 .853 


0.03084 


0.05696 


1 .848 


0.04248 


0.07850 


1.848 






1.852 



de urea en agua y el valor de K; — ATf/m calculado a partir de los 
mismos. Como nos lo muestra la ultima columna, Kf, es una constante 
a lo largo de todo el intervalo de concentraciones y vale 1.85. Se han 
ohtenido valores esencialmente idénticos para la constante crioscopica del 
agua con otros solutos. Ademås, el valor de la misma estå de acuerdo 
con el valor predicho para el agua como solvente segun la ecuacion (23). 
En efecto, T 0 = 273.2, AH f = 79.71 X 18.02, y n, - 1000/18.02. Por lo 
tanto 

1.987(273.2) 2 
' ~ (79.71 X 18.02) (1000/18.02) 
= 1 .857 °C/mol/ 1000 g H,0 

Anåloga concordancia entre la teoria y la experiencia se ha obtenido 
con otros muchos solventes. La tabla 9-4 sefiala algunos de ellos, sus 
puntos de congelacion y sus constantes crioscopicas. Como se puede obser- 
var, la constante crioscopica minima senalada es la dfl agua, de aqui que, 
para una concentracion dada de soluto, se logran depresiones del punto 
de congelacion mås pronunciados en otros solventes, hecho de gran impor- 
tancia en el uso de éstos para la determinacion dc pesos molecularcs. 

A causa de las suposiciones hechas en su derivacion, 'a ecuarion (22) 
es vålida solo en soluciones diluidas; en concentraciones rnayores, K r se 
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Tabla 9-4. Constantes crioscopicas de algunos 
solventes 



Solvente 


Punto de 
congelacion 

f °r:i 
i u } 


K f 


Acido acetico 


1 7 

10./ 


3.9 


Benceno 




5.12 


Bromof o mi o 


/ -O 


14.4 


Alcanfor 


1 7ft 4 


37.7 


Ciclohexano 


6.5 


20.0 


lj4-Dioxano 


10.5 


4.9 


Naftaleno 


80.2 


6.9 


FenoL 


42 


7.27 


Tribromofenol 


96 


20.4 


Trifenilfosfato 


49.9 


11.76 


Agua 


0.00 


1.86 



desvia considerablemente de la constancia, y la desviacion es tanto mayor 
cuanto lo es la concentracion. Asi, la constante crioscopica del benceno 
evaluada a partir de determinaciones del punto de congelacion es 5.09°C 
por mol en una solucion 0.1185 inolal y solo 4.82 C C por mol en otra 
1.166 molal. 

En vista de la facilidad con que se obtienen datos suficientemente pre- 
cisos de puntos de congelacion resultan muy convenientes y seguros en la 
determinacion de pesos moleculares de solutos en solucion. Los cålculos 
comprendidos son exactamente anålogos a los efectuados en conexion con 
el aumento del punto de ebullicion, lo mismo que sus ecuaciones y otros 
datos necesarios. Si la expresion de m obtenida a partir de la ecuacion 
(14) se sustituye en la* ecuacion (22) resulta: 

A „ A000 W t \ f9 . 

desde la cual, se sigue que el peso molecular es 



nooo w. 



M * = K '\j^W?) (25) 

Por esa razon, para calcular el peso molecular debe conocerse Kf del 
solvente y medirse AT f , W 1 y W 2 . Si no se conoce Kf se calcula por medio 
de la ecuacion (23) o se determina mediante los puntos de congelacion 
con una solucion que contiene soluto de peso molecular conocido en el 
mismo solvente. 



i 
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SEPARACION DE SOLUCIONES SOLIDAS POR CONGELACION 

Las consideraciones y ecuaciones de la depresion del punto de conge- 
lacion son vålidas solo cuando el solido que sc separa de tales soluciones 
es el solvente puro, pero en ocasiones, como sucede- con soluciones de 
yodo o tiofeno en benccno, el solido que cristaliza contiene el soluto 
disuelto en formå de solucion solida. En este caso, la ecuacion (22) y 
otras basadas en ésta, no son aplicables. Consideracionrs teoricas nos mues. 
tran, que, entonces, es preciso reemplazar la ecuacion (22) por 

Ar, = K/(l - k)m (26) 

donde los simbolos tienen el mismo significado que antes, y k es la relacion 
de la fraccion molar de soluto en el solido a la fiaccion molar de soluto en 
solucion. Sin embargo, cuando la fase solida no es pura, deben distinguirse 
dos condiciones. Si ri soluto es mås soluble en el solvente liquido que en 
el solido, k es una fraccion positiva, v por tanto (1 — k) es menor que la 
unidad. El efecto es, por tanto, producir una depresion del punto de con- 
gelacion menor que el que cabna anticipar por la separacion del solvente 
solido puro. Si, por otra parte, el soluto es mås soluble en la fase solida 
que en el liquido, k > 1 y (1 — k) es negativo, y en estas condiciones, lo 
es también es decir se observa un ascenso en ve/ de un descenso 

en el punto de congelacion de la solucion. Esta conducta se presenta rara 
vez en circiinstancias normales, pero no sucede asf con los metales y 
sales que forman soluciona solidas. 

OSMOSIS Y PRESION OSMOTICA 

Cuando una solucion de soluto se separa de un solvente puro mediante 
una membrana semipermeable, es decir, que permite el paso del solvente 
pero no del soluto, se observa que aquél tiende a pasar a tracés de la 
membrana a la solucion, y de ahf a diluirlo. El fenomeno, llamado åsmo- 
sis, fue observado por vez primera por Abbé Nollet en 1748. Para solutos 
acuosos de bajo peso molecular, la mejor membrana scmipermeahle co- 
nocida es lina pelfcula de feirocianuro de cobre, CujFe(CN) fi , prcpara- 
do por contacto de una solucion de una sal cuprica con una de ferrocia- 
nu ro de potasio. Con solutos de elevado peso molecular en solventes 
ore;ånicos las membranas mås usuales son pelfculas finas de celulosa o 
nitrato de celulosa. 

Antes de continuar, cs necesario definir una cantidad llamada presion 
osmotira. TT. Con este fin eonsideremos el diafjrama mostrado en !a figTira 
9-3.A es una cåmara abierta en un extremo y cerrada en el otro con un 
piston movil B. La cåmara se divide por medio de una membrana semi- 

?— 
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Figura 9-3. Presion osmotica de 
las soluciones. 



I ■ 1 



permcable C en dos secciones, de las cuales la de la derecha estå llena con 
un soh ente puro, y la otra con solucion que contiene algun soluto. A 
cau'-a de la osmosis, el solvente tiende a pasar a través de la membrana 
haria la solucion y desplaza el piston hacia arriba. El movimiento del 
piston y la osmosis se detienen al aplicar una presion sobre aquél a fin de 
mantenerlo en su posicion original: se llama presion osmotira de la solucion 
a la presion mecånica que drbc aplicarse sobre la solucion para impedir la 
osmosis del soh ente hacia la solucion a través de una membrana semiper- 
meable. Como \ eremos, depcnde de muchos factores, pero no es funcion 
dc la naturakva de la membrana en tanto ésta sea semipermeable. De 
aqui que la presion osmotica, debe considerarse como una medida de alguna 
diferencia real, expresable en unidades de presion. entre la naturaleza del 
solvente y solucion mas bien que un fenonieno para el cual es responsable 
la memhrana. En realidad ésta constituye un simple artificio por el cual se 
pone de manifiesto una diferencia existente. 

La serie dc mediciones mås rxtensa sobre presiones osmoticas dc solu- 
ciones acuosas la reali^aron Earl dc Berkeley y Hartley (1906-1909) en 
In»laterra. y Frazer, Morse v sus colaboradores (1901-1923) en E. U. La 
%ura 9-4- presenta un diagrama esquemåtico del aparato usado por Berke- 




Fisura 9-4. Aparato de presion 
osmotica de Berkeley y Hartley. 



ley y Hartley. A es un tubo poroso sobre cuya cara externa, se ha deposi- 
1 a d -por una téenica especial nna capa dc ferrocianuro de cobre. Este 
tubo, fue montado por medio dc juntas a prneba de agua dentro de una 
camisa metålica B, que lleva un ajuste C con el cual se aplica presion. 
Por D se llena A con agua pura hasta una sciial fija sobre el capilar E, 
y en B se coloca la solucion problema, entonces se sumerge el aparato 
en un termostato. Como resultado de la osmosis, el nivel del lfquido en E 
tiende a descender. Al aplicar presion por C el nivel en E se restablece 
y U presion que es necesario aplicar para lograr dicha restauration es una 
medida de la presion osmotica dc la solucion. Con este procedimiento 
se establece pronto el equilibrio y no vaiia la concentracion de la solucion. 
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La tabla 9-5 nos presenta datos exactos de las presiones osmoticas de 
soluciones de sacarosa en agua a diferentes temperaturas, segun mediciones 
realizadas por Berkeley, Hartley y Morse, Frazer y colaboradores, y son 
muy caracterfsticas de las soluciones acuosas obtenidas con sustancias no 
.^lectroUticas. 

Tabla 9—5. Presiones osmoticas de las soluciones acuosas de la sacarosa 



Presion ostnotica (atm) 
m 



(moles/ 1000 g H 2 0) 


0" 


20° 


40° 


60° 


80° ' 


0.100 


2.46 


2.59 


2.66 


2.72 


i 


0.200 


4.72 


5.06 


5.16 


5.44 


■i' 


0.300 


7.09 


7.61 


7.84 


8.14 




0.400 


9.44 


10.14 


10.60 


10.87 


1 


0.500 


11.90 


12.75 


13.36 


13.67 




0.600 


14.38 


15.39 


16.15 


16.54 




0.700 


16.89 


18.13 


18.93 


19.40 




0.800 


19.48 


20.91 


21.80 


22.33 


23.06 


0.900 


22.12 


23.72 


24.74 


25.27 


25.92 


1 .000 


24.83 


26.64 


27.70 




28.00 



RELACION ENTRE LA PRESION OSMOTICA Y LA DE VAPOR 

Partiendo de consideraciones puramente termodinåmicas es posible 
obtener una relacion entre la presion osmotica y el descenso de la presion 
de vapor de una solucion. A una temperatura constante y la presion ex- 
terna de una atmosfera, la transferencia de solvente a la solucion tiene 
lugar porque la energfa libre molar del solvente puro, F° , es mayor que 
la correspondiente de la solucion, F-,.: Para alcanzar el equilibrio entre 
ambos y detener la osmosis, es necesario incrementar el valor de F, a Fi 
elevando la presion externa de la solucion desde 1 atm a la presion P. 

Si este incremento en la energfa libre es AF, entonces la condicion de 
equilibrio osmotico se establece cuando 

Fl = Fi + AF 

ydeaqui Pi ~ F[ = - AF (27) 

Pero, segun las ecuaciones (30) y (42) del capftulo anterior F t — F^— RT 
ln a, — RT ln Pi/P^ cuando la faSe de vapor del solvente se comporta de 
manera ideal, y de aqui que la ecuacion (27) se transforma en 

RT ln P 1 /P° 1 - -AF 

6 &F = RT ln-ip (38) 
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para encontrar AF utilizamos la ecuacion (7) del capitulo 8, que conduce 
3 ]a expresion 

dF 1 = V x d? 

donde Vi es el volumen molar parcial del solvente en solution. Si integra- 
jtios esta ecuacion entre los limites F ± — Fj_ cuando P = 1 atm, y F L =. Fi 
■ la presion P, obtcncmos 

fPi' fP 

F[ - ^ = ( VidP (29) 

Pero Fi — Fi = AF. Ademås, si suponemos que V 1 es independiente de 
la presion, la ecuacion (29) se convierte en 

AF = 7,(P- 1) 

= Vtli (30) 

donde II = (P — 1) es la presion que debe aplicarse para detener el pro- 
ceso osmotico, es decir la presion osmotica. Al sustituir la ecuacion (30) 
en (28) resulta: 

n = ^ in g (31) 
VI Pi 

que es la relacion buscada entre el descenso de la presion de vapor y la 
presion osmotica. Cuando las soluciones involucradas no son demasiado 
concentradas, V% se toma idéntica con que es el volumen molar del 
solvente, y entonces 



TaBla 9 


-6. Comparacion de los calculos de la presion osmotica 


con 


los observadas en 1; 


is soluciones de sacarosa. a 30°C 










n~obs. 




m 


atm 


Ec. (32) Ec. (33) 


0. 100 


2.47 


2.41 2.40 


1.000 


27 . 22 


27.0 20.4 


2.000 


58.37 


58.5 35.1 


3.000 


95.16 


96.2 45.5 


4.000 


138.96 


138.5 55.7 


5.000 


187.3 


183.0 64.5 


6.000 


232.3 


231.0 — 



la ecuacion (31) nos da 



n=^la£l (32) 
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La ecuacion (32) permite el cålculo de la presion osmotica de una 
solution a partir de su presion de vapor y el del solvente puro, a cualquier 
temperatura constante T. Ademås reproduce las presiones osmoticas obser- 
vadas incluso cuando las concentraciones son bastante elevadas, como se 
observa en las columnas segunda y tercera de la tabla 9-6. 



ECUACION DE VAN T HOFF DE LA PRESION OSMOTICA 

La ecuacion (32) se reduce a una formå mås simple en el caso de 
soluciones diluidas que obedecen la ley de Raoult. Entonces P±/P° = JVi — 
1 ~ A r 2 , y de aqui que 

UVl = -RT ln (1 - N% ) 

Si desarrollamos ln (1 — A',) en serie de potencias como se realizo con 
anterioridad, todos los términos después del primero resultan desprecia- 
bles en soluciones diluidas, y por tanto ln(l — N z ) es igual que — N 2 
— - nz/n-L, donde n 2 es el numero de moles de soluto en ?ii de solvente. 
De aqui ^ue 

T ™ RTriz 

UV° = 

ni 

y n{F?/ii) = n 2 RT 

Pero V 0 x n-L es el volumen total de solvente que contiene n 2 moles de so- 
luto, que para soluciones diluidas es esencialmente el volumen V de la 
solution. En consecuencia 

UV = n,RT (33) 

o, de otra manera 

n = CRT (34) 

donde C es la molaridad de la solution 

La ecuacion (33) se conoce como ley de Van't Hoffie las soluciones 
ideales. Esta ecuacion es idéntica en su formå con la ley de los gases idea- 
les, donde II rremplaza la presion del gas, P. Su validez puede juzfjarse 
de los datos dados en la tabla 9-7 y la columna final de la 9-6. Como cabe 
esperar, la ecuacion se aplica solo a soluciones diluidas, esto es, para mo- 
laridades menores que 0.2. 

La ecuacion de Van't Hoff se puede utilizar para encontrar los pesos 
moleculares de solutos disueltos, de igual manera que la ley de los gases 
ideales se utiliza para hallar los de los gases. Sin embargo, este método 
rara vez se utiliza excepto en el trabajo con polimeros de cadena larga, 
a causa de la gran dificultad de obtener datos precisos de las presiones 
osmoticas para snluciones diluidas. 
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Tabla 9-7. Presion osrnotica de las soluciones 
acuosas de la sacarosa a 14°C 







n (Atm) 


C 


Obr. 


Ec. (34) 


0.0588 


1.34 


1.39 


0.0809 


2.00 


1.91 


0.1189 


2.75 


2.80 


0.1794 


4.04 


4.23 



La misma informacion deseada se logra por determinacion del descenso 
del punto de congelacion, pero con una exactitud que rara vez se alcanza 
en las mediciones de la presion osrnotica. 

SOLUCIONES DE LOS ELECTROLITOS 

Las soluciones de los no electrolitos en agua y otros solventes no con- 
ducen la electricidad, presentando las propiedades coligativas descritas en 
las secciones anteriores. Las relaciones establecidas en aquellos casos, se cum- 
plen también por las soluciones que dan para las sustancias disueltas Fe — 
moleculares normales, o multiplos sencillos de los mismos. Por otra parte, 
existen sustancias, especialmente sales, åcidos inorgånicos y bases, que al 
disolverse en agua o un solvente apropiado originan soluciones que condu- 
cen la electricidad en mayor o menor proporcion, y se denominan electroli- 
tos, los ruales también presentan propiedades coligativas de descenso de pre- 
sion de vapor, aumento del punto de ebullicion, descenso del punto de 
congelacion y presion osrnotica, pero no obedecen las relaciones simples 
deducidas para los no electrolitos. Los efectos coligativos observados son 
siempre mayores que los que~cabria esperar de la concentracion correspon- 
diente. Podemos establecer lo dicho de otra manera, las soluciones de el=- 
trolitos se comportan romo si el soluto tuviera un piso molrcular menor 
que el correspondiente a la formula mås simple de la sustancia. El resto del 
capitulo, a dedica a la discusion de las propiedades coligativas de las solu- 
ciones de electrolitos v a una exposicion de algunas teorias que se han 
adclantado para explicar su comportarmento, otros aspectos del cual se 
elaborarån en los capftulos siguientes. 

propiedades coligativas de los electrolitos 

Como se indico antes, el descenso del punto de congelacion, aumento 
del punto de ebullicion, disminucion de la prcsion de vapor, y la presion 
osrnotica de los electrolitos es siempre mayor que la que corrcsponde a 
'as soluciones no electroliticas de igual concentracion total. Los datos 



338 Capftulo 9: Propiedadcs coligativas de las soluciones 

mostrados en la tabla 9-8 son una muestra tfpica de la naturaleza de las 
desviaciones. Esa tabla presenta las relaciones del descenso del punto 
de congelacion observado AT/, con la molalidad, rn a distintas concentra- 
ciones para buen numero de electrolitos en solution acuosa. De acueido 
con los argumentos expuestos antes, esta relation debe aproximarse para 
soluciones acuosas diluidas al valor de Kf del agua, esto es 1.86° por mol 
en 1000 g de solvente. La inspeccion de la tabla revela, sin embargo, 
qui los valores lfmite obtenidos en varios electrolitos discrepan considera- 
blemente de 1.86°, siendo muclio mayores. Aun mås, el Kmite que se 



Tabla 9-8 Valores de AT f /m de las soluciones acuosas de los electrolitos 



HC1 HN0> NH,C1 CuSO; H z S0 4 CoCU K,SO« K 3 Fe(CN)» 



0.0005 
















7 3 


0.0010 


3.690 












5.280 


7.10 


0.0020 


3 669 










5 :35 




6.87 


0.0025 








3 003 


5 052 




5.258 




0 0050 


3 635 


3 67 


3.617 


2 S71 


4 814 


5.208 


5.150 


6.53 


0.0100 


3.601 


3 64 


3.5S2 


2 703 


4 584 


5 107 


5 010 


6 26 


0.0500 


3 532 


3 55 


3.489 


2.266 


4 112 


4.918 


4.559 


5.60 


0.1000 


3 523 


3 51 


3.442 


2 08 


3.940 


4 882 


4 319 


5.30 


0.2000 


3 54 


3.47 


3.392 


1.91 


3.790 


4.946 


4.044 


5.0 


0.4000 




3.46 






3.68 


5.170 


3.79 




1 .0000 


3.94 


3.58 


3.33 


1.72 


4 04 


6.31 






2 0000 


4.43 


3.79 


3 34 




5.07 


8 51 






4.0000 


5.65 


4.16 


3.35 




t.05 









obtiene no es siempre el mismo sino que varia desde aproximadamente 
2 X 1.86 = 3.72° para sustancias como el åcido clorhfdrico y cloruro de 
amonio, a 3 X 1.86 = 5.58° en el caso del cloruro de cobalto y 4 X 3.86 
= 7.44° para el ferricianuro de potasio. 

Para representar las propiedades coligativas de los eiectrolitos por 
medio de relaciones obtenidas con los no electrolitos, Van't Hoff sugirio 
el uso de un factor i, que se define como la razon del efecto coligativo 
Producido por una concentracion m de electrolito dividida por el efecto 
observado para la misma concentracion de un no electrolito. Al utilizar 
esta definicion de i para la depresion del punto de congelacion de las solu- 
ciones no electrolfticas. se deduce que 

i = - A7 J- (35) 

7— 

donde AT r es pi descenso del punto dc congelacion del elertrolito y (i\Tf)a 
el correspondiente a un no elerttolito de la misma concentracion. Como, de 
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acuerdo con la ecuacion (22) (AT f ) c — Kjm, entonces: 

AT f = iK f m (36) 

Los valores de i deben calcularse de los datos experimentales para cada 
electrolito a varias concentracionrs. Se ha encontrado, sin embargo, que 
una vez que se conoce i para una concentracion particular de un electrolito 
en una de sus propiedades coligativas, ese mismo valor con una pequena 
correccion por temperatura, es esencialmente vålido para otras propiedades 
a igual concentracion. En consecuencia escribiremos: 

i = AT ' = AT » = = JL ,™ 

(A^o (A^. (AP). (n) 0 { ° t} 

donde las cantidadcs sirt submdices se refieren al electrolito y las que los 
poseen son no electiolitos de la misma concentracion. Al sustituir las ecua- 
ciones (2), (13) y (33) en la (37), las expresiones del descenso de presion 
de vapor, aumento del punto de ebullicion. y presion osmotica de las 
soluciones de los electrolitos son: 

AP = i(AP) 0 = iPW, (38) 
AT b = i(AT b ) 0 = tK b m (39) 

n = i(H)o = ^ (40) 

Estas ecuaciones son aplicables unicamente a soluciones diluidas. 

La tabla 9-9 senala los valores de i calculados a partir de la tabla 9-8 
mediante la ecuacion (36). La lectura cuidadosa de esta tabla revela que 
en soluciones diluidas i incrementa cuando disminuye la molalidad, y se 
aproxima a un limite de dos en electrolitos como el åcido clorhidrico, 

Tabla 9-9 Factores i, de Van't Hoff de diversos electrolitos 

m HCI HN0 3 NH.Cl CuSO. H 2 S0 4 C<fC\ 2 K 2 SO, K 3 Pe(CN) t 

0 0005 — — — — - - — 3.92 

0 0010 1.98 — — — — — 2.84 3.S2 

0 0020 1.97 — — — — 2.88 — 3 70 

0 0025 - - — 1 61 2 72 — 2 83 — 

0 0050 1 95 1 97 1 95 1 54 2.59 2.80 2 77 3.51 

0 0100 1.94 1 96 1 92 1 45 2 46 2 75 2 70 3 31 

0 0500 1 90 1 91 1 88 1 22 2 21 2 64 2.45 3.01 

0 1000 1 89 1 89 1.85 1.12 2 12 2 62 2 32 2.85 

0 2000 1 90 I 87 1 82 I 03 2 04 2 66 2 17 2 69 

0 4000 — 1 86 — — 1 98 2 78 2 04 — 

1 0000 2 12 1 92 1 79 0 93 2 17 3.40 — — 

2 G«G0 2 3» 2 04 1 80 — 2 73 4.58 — 
4 0000 3 04 2 24 I .80 - -j 79 — 
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1 



nftrico, cloruro de amonio y sulfato de cobre, un limite de tres para elco 
trolitos del tipo del åcido sulfurico, cloruro de cobalto, y sulfato de potasio, 
y finalmente un limite de cuatro para el ferricianuro de potasio. En solu- 
ciones mås concentradas, por otra parte, i pasa por un mfnimo y entonces 
se incrementa, con frecuencia hasta un valor que excede los lfmites esta- 
blecidos en soluciones diluidas. 

LA TEORIA DE ARRHENIUS DE 
LA DISOCIACION ELECTROLITICA 

Las propiedades coligativas de los electrolitos y el hecho que sus solu- 
ciones conducen la electricidad, condujeron a que Svante Arrhenius propu- 
siera en 1887 su célebre teoria de ia disociacion electrolitica, cuyos puntos 
esenciales son familiares ya al estudiante. Arrhenius postulo, que los elec- 
trolitos en solucion se disocian en partfculas cargadas eléctricamente, llama- 
das iones, de manera que la carga total de los iones positivos es igual a 
la carga total de iones negativos. El resultado final es, por lo tanto, que la 
solucion en conjunto resulta neutra a pesar de la presencia de partfculas 
cargadas eléctricamente. La presencia de estos iones es responsable de la 
conductividad eléctrica de las soluciones. 

Arrhenius senalo ademås. que un electrolito en solucion no se encuen- 
tra forzosamente disociado en su totalidad; en su lugar, lo hace parcial- 
mente encontråndose en equilibrio con moléculas no disociadas de sustan- 
cia. Por tanto, puede anticiparse teniendo en cuenta las leyes del equilibrio 
qufmico, que la proporcion de la disociacion varia con la concentracion, 
siendo mayor cuando ésta disminuye. En vista de lo cual, cabe esperar 
una disociacion total en soluciones diluidas a infinito. En las demås oca- 
siones, sin emhargo, el electrolito se halla disociado parcialmente en un 
grado que depende de la naturaleza de la sustancia y su concentracion. 

Esta idea de la disociacion parcial la uso Arrhenius para explicar el 
comportamiento coligativo de las sustancias electroliticas. Las propiedades 
coligativas de una solucion diluida, dependen del numero de partfculas, 
sin que importe su especie, presentes en cierta cantidad de solvente. 
Cuando una sustancia se disocia en sus iones, incrementa el numero de 
partfculas de la solucion. Si suponemos ahora, que cada ion actua con 
respecto a las propiedades coligativas dc igual manera que una molécula 
no ionizada, el aumento en el numero total de partfculas cn solucion debe 
originar un incremento en los efectos coligativos. Asi como la depresion 
del punto de congelacion molal de un no electrolito en agua es 1.86°C, 
råbe esperar que un electrolito que se disorie totalmente produciendo dos 
iones nor cada molécula, producirå un dc-scenso del panto de congelacion 
dos veces mayor, es decir, 3.72°C. Anilogamente, si el electrolito produce 
tres iones, la depresion del punto de congelacion moLil siiå , i.58 0 C. etc. 



La teona Arrhenius de la disociacion electrolitica 341 



Estos descensos corresponderån a iin grado total de disociacion en los dife- 
re ntes tipos de electrolitos, cuando las soluciones son extremadamente 
fluidas y la tabla 9-8 nos muestra que asi sucede en realidad. 

De acuerdo con esta teoria, cualquier valor observado en los descensos 
de los puntos de congelacion molales mayores que 1.86°C y menores que 
[ 0 s que podria alcanzarse con la disociacion total, corresponden a una ioni- 
zacion parcial del electrolito. Si el caso es éste, es posible calcular el grado 
de ionizacion a partir de los datos coligativos observados o de los valores de 
i calculados a partir de ellos. Consideremos un electrolito A x B y que se diso- 
cia en x iones de A, cada uno con una carga z+, e y de B, con 2_, segun 
ja ecuacion 

A X B V = xA*+ + yW~ (41) 

Si la molalidad original del electrolito es m, y el grado de disociacion 
a, entonces el numero de moles de A T B y que disocia es ma, y el numero 
de moles que permanece no kmizado en m — ma — m ( 1 — u ) . Pero por' 
cada mol de A x B y que disocia, se obtienen x moles de iones positivos e y 
negativos. En consecuencia, cuando se disocian ma, se obtendrån x{ma) 
moles de A z+ y y(ma) de B* . Entonces, el numero total de moles, m t , de 
las sustancias de todos los tipos presentes en solucion, es 

m t — m(l — «) + x(nut) + y{ma) 

- m[l + a (x + y - 1)] (42) 

Si designamos por v al numero total de iones producidos por una molécula 
de electrolito, v = x iy, y la ecuacion (4 2 ) nos da: 

m t ~ m[l +«{v - 1)] (43) 

Ahora para una molalidad total mt la depresion del punto de congela- 
cion, estarå expresada por AT f = K f Tn t , y de aquf, que en funcion de la 
ecuacion (43) 

AT f - K,m[l + <*{v - 1)] (44) 
Despejando el valor de a, resulta 



(ATf/Krm - 1) 

^ (v-1) 

ATf - Kftn 
~ (v - l)(K f m) 



(45) 



Una relacion mås general de a se deduce al comparar la ecuacion 
(44) con la (36).Como ATf = i K t m, el valor de i estå dado por 

1 = 1+ a(v — 1) (46) 
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y por lo tanto 

i - i 

a = 

v - 1 

La ecuacion (47) es aplicable a cualquier propiedad coligativa y puede 
obtencrse por consideraciones del aumento del punto de ebullicion, descenso 
de la presion de vapor, o de la presion osmotica. Proporciona el grado de 
disociacion de un electrolito, si conocemos t y el tipo de electrolito en cues- 
tion. 

CLASIFICACION DE LOS ELECTROLITOS 

Los cålculos del grado de disociacion de diversos electrolitos en solution 
acuosa muestran que pråcticamente todas las sales se encucntran muy diso- 
ciadas en iones. Lo mismo es cierto con los åcidos y bases. Como cabe 
esperar de su elevado grado de disociacion, las soluciones acuosa? de estas 
sustancias son buenas conductoras de ia electricidad, pero por otra parte, 
hay muchas sustancia? también, cuyas soluciones acuosas exhiben relativa- 
mente poca conductividad, y cuya conducta coligativa indica que estån solo 
ligeramente disociadas, aun en concentraciones bastante bajas. Entre ellas 
se incluye un gran numero de åcidos orgånicos como el acético, propio- 
nico, y benzoico; åcidos inorgånicos como el carbonico, hidrosulfurico, 
hidrociånko, orto-arsénico, borico, y åcido hipocloroso; y bases como el 
hidroxido de amonio, de cinc, y plomo. Las soluciones de las sustancias 
que presentan buena conductancia e indican un alto grado de disociacion 
en su solucion se denominan electrolitos fuertes, y por cl contrario las que 
muestran una conductancia pobre y un grado bajo de disociacion. se llaman 
electrolitos débiles. 

Pero no todos los electrolitos se clasifican claramente en débilrs o 
fuertes. Hay algunos que en solucion acuosa: como los åcidos ø-clorobenzoi- 
co, o-nitrobenzoico, 3.5-dinitrobenzoico, y cianoacético, tienen una con- 
ducta tal que se clasifica en un grupo intermedio. Su numero no es grande, 
y, de ahf que no se estudien con mås detenimiento. 

Con frecuencia, es conveniente subdividir los electrolitos fuertes, de 
acuerdo con la carga de los ioncs que producen. Asi un electrolito 
que origina dos iones con una sola carga, se le conoce corno un electro- 
lito del tipo 1-1, aquél que produce innes positivos univalentes y negatives 
divalentes, como el sulfato de potasio o el åcido sulfurico, se llama elec- 
trolito del tipo 1-2, mientras que si ocasiona iones positivos divalentes >' 
univalentes negativoi, como el cloruro de bario o el nitrato de magnesio, 
se denomina electrolito del tipo 2-1. Analogamente el sulfato de cobre es 
un electrolito del tipo 2-2, rnirntras que el ferricianuro de potasio rs un 



(47) 
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electrolito del tipo 1-3. En este método de clasificacion de electrolitos 
fuertes, se designa primero la carga de los iones positivos y a continuacion 
] a de los negativos. 

CRITICA DE LA TEORIA DE ARRHENIUS 

Las aplicaciones de la teoria de Arrhenius al comportamiento de coli- 
gacion, conductancia eléctrica, y equilibrio ionico de los electrolitos débiles 
muestran que la teoria es satisfactoria en dichos casos. Sin embargo cuando 
se trata de aplicarla a los electrolitos fuertes, se encuentran tantas anoma- 
lfas e inconsistencias que surgen senas dudas de la validez de alguno de 
los postulados de Arrhenius en relacion a la naturaleza de los electrolitos 
fuertes. 

El grado de disociacion de un electrolito se determina no solo por sus 
propiedades coligativas, sino también por conductimetria como se verå 
en el capftulo 11. Por ambos procedimientos, los valores de a obtenidos 
concuerdan muy bien en el caso dc los electrolitos débiles, pero no sucede 
lo mismo con los fuertes cu\a concordancia no es la que cabria esperar 
por la exactitud de las mediciones. De nuevo, la aplicacion de las leyes 
de equilibrio a la disociacion parcial postulada para las soluciones de elec- 
trolitos por Arrhenius, nos muestra que éstas son obedecidas muy bien por 
los electrolitos débiles pero dc ninguna manera por los fuertes. 

Otro factor que se pronuncia contra la simr le teoria de disociacion 
al aplicarla a los electrolitos fuertes, es el hecho que Arrhenius consideraba 
que las soluciones ionicas tenfan un comportamiento ideal, equivalente al 
de soluciones que tuvieran el mismo numero de moléculas neutras, pero 
tal suposicion es diffcil de mantener. Mientras las fuerzas entre las molécu- 
las neutras en soluciones bastante débiles, son relativamente pequenas, las 
atracciones elcctroståticas entre las particulas cargadas eléctricamentc pue- 
deri ejercer un efecto importante cn el movimiento y distribution de los 
iones. Por lo tanto es bien dudoso que tales soluciones se comporten en 
formå ideal, y tampoco cabe esperar que los iones actuen como las molé- 
culas neutras e ideales. El efecto producido por interacciones ionicas pueden 
resultar muy pequenos en las soluciones de electrolitos débiles, donde el nu- 
mero de iones no es muy grande, y en consecuencia su comportamiento 
irå de acuerdo con las predicciones de Arrhenius, pero en los electrolitos 
fuertes, donde el numero de iones es grande, el efecto de las atracciones in- 
terlonicas debe ser apreciable, tanto mis cuanto mayor cs la concentracion 
! la \alencia de los iones. 

Estas y otras consideraciones: nos llevan a la conclusion que la teoria 
de Arrhenius, aunquc es eseiicialmcnte valida con los electrolitos débiles, 
no H-presonta ia situation real de los fuertes. Es opinion general que las 



344 Capftulo 9: Propiedades coligativas de las soluciones 

soluciones de electrolitos fuertes se encuentran totalmente ionizados inclu- 
so en concentraciones moderadas, y que los valores de a calculados dan 
simplemente una indicacion de las fuerzas interionicas que operan en ellas. 

LA TEORIA DE LAS ATRACCIONES 
INTERIONICAS DE DEBYE-HOCKEL 

En 1923 P. Debye y E. Hiickel 1 publicaron una teoria de la atraccion 
interionica en soluciones diluidas de electrolitos, que ocupa un puesto im- 
portante en todas las consideraciones que comprenden a éstos, asi como su 
conducta cinética y tennodinåmica, 2 Ahora, nuestra atencion se concentra 
en la presentacion de los detalles cualitativos de mås relieve, de la teoria, 
sin intentar su formulacion matemåtica. Lo mismo que Arrhenius, Debye 
y Hiickel establecen que los electrolitos fuertes existen en solucion como 
iones de los tipos mencionados pero, creen ellos que los electrolitos fuer- 
tes al menos en soluciones diluidas se hallan totalmente ionizados y que 
los efectos observados se deben a una distribucion desigual de los iones 
como resultado de una atraccion. Debye y Hiickel mostraron que a causa 
de estas atracciones electroståticas cada ion positivo de la solucion debe 
estar rodeado con un promedio mayor de iones negativos que de iones po- 
sitivos; e inversamente debe suceder a cada ion negativo. En otras palabras, 
eada ion de la solucion se rodea por una atmosfera iénica cuya carga neta 
es opuesta a la del ion central. Ademås demostraron, que las propiedades 
de los electrolitos estån determinadas por la interaccion del ion central 
y su atmosfera. Como la naturaleza de ésta depende de la Valencia de los 
iones, su concentracion, la temperatura, y la constante dieléctrica del me- 
dio, se deduce que éstos son también los factores que controlan las propie- 
dades termodinåmicas de los electrolitos. 

A una temperatura y solvente dados la constante dieléctrica tiene un 
valor fijo, y de ahi que las propiedades de los electrolitos di- ben depender 
solo de las cargas ionicas y su concentracion y de ninguna manera de la 
naturaleza especifica de cada electrolito. Estas conclusit nes son estrirta- 
mente vålidas para soluciones muy diluidas. Las limitaciones surgen del 
hecho de que Debye y Hiickel se vieron obligados a efectuar simplifica- 
ciones matemåticas que en definitiva reducen la aplicabilidad de sus ecua- 
ciones a tales soluciones. 

En la teoria de Debye y Hiickel el efecto de la concentracion de los 
iones se introduce por medio de una cantidad conorida por fortaleza 

1 Debye y Hiickel, Physikalische Zeitschrift, 24, 185, (1923). 

2 Aupgue esta teoria se discutirå brevemente aquf y en otras partrs del texto, 
no se harå una exposicion rigurosa de la niisma, porque no corresponde harer lal 
cosa en un texto elemental. El estudiante que lo desee puede completar detalles en 
las referencias mencionadas al final del capftulo. 



La teoria de las atracciones interionicas de Debye Hiickel 345 



ionica de la solucion, que constituye una medida del medio eléctrico en so- 
lution y juega en esta teoria un papel anålogo al de concentracion en la 
de Arrhenius. Se define asf 

M - \ (Cl2? + C t Z% + C&\ + ■ ■ ■) 

= \ZC£ (48) 

donde y. es ia fortaleza ionica de la solucion, d, C 2 , Cz, ■ ■ ■ son l as con - 
centraciones de los diversos iones en gramos por litro, mientras que z 1} 
z 2> Zs, ■ ■ ■ son las Valencias ionicas respectivas. La fortaleza ionica de una 
solucion es igual a la molaridad solo en el caso de electrolitos 1-1. En 
todos los casos restantes no son iguales las dos. Podemos ilustrar lo anterior, 
con los cålculos de la fortaleza ionica de las soluciones C molares de cloru- 
ro de potasio, cloruro de bario, y sufato de lantano. En el cloruro de po- 
tasiOj C + = C- = C, z+ = r ~ 1, y, por lo tanto 

^kci =y[C(l) 2 + C(l) 2 ] 

2C 

= =C 

2 

En el caso del cloruro de bario, C7+ = C s C = 2C, z+ = 2, z.— \. De 

aqui: 

^ 2 

Finalmente, para el sulfato de lantano, C+ = 2 C, C. = 3 C, z+ = 3, z- = 2, 
Y por lo tanto 

= 3 ±°-=l5C 
2 

Estos ejempios ensenan que la fortaleza ionica dr una solucion estå de- 
terminada no solo por la concentracion estequiométrica del electrolito sino 
también por las vak-neias de los iones. Debr recalcarse, que en los cålculos 
de la fortaleza ionica de una solurion la sumatoria de la ecuaciån (48) 
] ncluye todas las especies ionicas presentes, sin distincion de origen. Asi la 
fortaleza ionica de una solucion que contiene cloruro de potasio ron con- 
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centracion C — 0.10, en presencia de cloruro de bario a otra C = 0.01 
es igual que 

,« = j- [0.1(1 ) 2 + 0.1(1) 2 + 0.01 (2)* + 2(0.01) (1) £ ] 
= 0.13 

En este libro se hacen diversas indicaciones en distintas etapas acerca de 
la validez de la teoria de Dcbye y Huckel para explicar la conducta de las 
soluciones diluidas de los electrolitos fuertes, por ahora es suficiente senalar 
que esta teoria explica los valores de i observados en las soluciones diluidas 
de aquéllos, ya que predice que a 0°C estån dados por la relacion 

i = v(l - 0.375 V~) (49) 

donde v es el numero de iones producido por una molécula dada de electro- 
lito, La'tabla 9-10 nos muestra la exactitud de las predicciones comparadas 
con los valores observados. La concordancia es excelente en soluciones muy 
diluidas, pero mås allå de m = 0.01 las dosviaoiones son, pronto, significa- 
tivas. Estas des\iaciones son menores eti el caso del HC1 1-1 ; y mås acen- 
tuadas con el electrolito del tipo 2-2 de sulfato de cobre, vale decir que son 
funcion de la magnitud del producto z+s_. 

Tab la 9-10. Comparacion de los valores calculados y observados 
de los factores de Van't Hoff a 0°G 



HCI K.SO^ CuS0 4 



m 




! 

i 


.il! 


'obs, 


l calc. 


'obs. 


'calc. 


0.0010 


1.98 


1 


.98 


2.84 


2.88 






0.0025 








2.83 


2.81 


1.61 


1 .70 


0.0050 


1.95 


1 


.95 


2.77 


2.7.3 


1.54 


1.58 


0.0100 


1.94 


1 


.92 


2.70 


2.65 


1.45 


1.40 


0 . 0500 


1 .90 


1 


.83 


2.45 


2.13 


1.22 


0.66 


0.1000 


1.89 


1 


.63 


2.32 


1.77 


1.12 


0.10 



En resumen. el estado actual del problema es el siguiente: La teoria de 
Arrlienius es adecuada para explicar el comportamiento de los electrolitos 
débiles cuando se modifica ligeramcnte, pero no es satisfactoria con los fuer- 
tes donde las atracciones interionicas son el factor dominante. Desde e ^ 
punto de \ista teorico y cuantitativo la teoria de Dcbyc-Hiickel proporciona 
la explicacion de las propiedades termodinåniicas dc las soluciones muy yj 
moderadamente diluidas, pero no se ha ampliado aiin a las concentradas. 

En este caso, es probable que la teoria resul te dcmasiado simple, pues 
a fin di; i'nu'ndrr las propiedades dc las soluciones concentradas es preciso 
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considerar no solo las atracciones interionicas, sino también las interaccio- 
nes entre los iones que originan asociaciones, acciones con el solvente Y 
modificaciones de éste como consecuencia de las partfculas cargadas pre- 
sentes. Aunque la importancia de los factores es apreciable, y alguno tie 
ellos se ha investigado teorica y experimentalmente; no se ha hecho aun 
un anålisis completo de los problemas complejos involucrados. 
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PROBLEMAS 

1. Una solucion contiene 5 g de urca (M, = 60.05) por 100 g de agua. ^Cuål 
sera la presion de vapor de esta solucion a 25°C? La presion de vapor del agua 
a esta tempcratura es 23.756 mm. Respuesta: 23.40 mm. 

2. A 25°C, 10 50 litros de N> puro, medidos a 760 mm de Hg, pasan par una 
solucion acuosa de un soluto no volatil, y la solucion pierde 0.2455 g en peso. Si 
la presion total sobre la solucion es también 760 mm, ^cuål es la presion de vapor 
de la solucion y la fraccion molar del soluto? 

3. A 50° C la presion de vapor del agua pura y del alcohol etilico son 92.5 mm 
Y 219.9 mm Hg respectivamente. Si se disuelven 6 g de un soluto no volatil, cuyo 
peso molecular es 120 en 150 g de cada uno de aquellos solventes. ^Cuål sera la 
disminucion dc presion de vapor en los dos solventes? 

4. Una solucion compuesta de 10 g dc soluto organico no volatil en 100 g de 
éter dietilico tienc una presion de vapor de 426.0 mm a 20°C. Si la presion de vapor 
del éter puro es de 442.2 mm a la misma temperatura. ,;Cuål es el peso molecular 
del soluto? 

5. Derivar la ecuacion (12) de este capitulo comenzando con la condicion de 
energia libre para el equilibrio entre el vapor y solucion en el punto de ebullicion 
normal. Suponer que el vapor y la solucion son ideales. 

G. Si 30 g de difenilo se disuelven en 250 g de benecno. ,;Cuål sera el punto 
de ebullicion resultante bajo la presion atmosférica? Respuesta: 82.1 °C. 

7. Una solucion contiene 5.00 g de un soluto organico por 25.00 g de GC1 4 y 
hierve a 815°C a la presion atmosférira, iCuål es el peso molecular del soluto? 

8. Con los datos de la tabla 9-2 ralcular el calor molar de vaporizacion del 
alcohol etilico. Respuesta: 9420 cal/mol. 

9. Cierta cantidad de soluto no volatil disuelto en cloroformo da una elevacion 
dul punto de ebullition de 3.00°G a 760 mm de presion. Si suponemos que ]a so- 
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lucion es ideal, calcular la fraccion molar de soluto en la solucion mediante las 
ecuaciones (9). (10) y (13). eQué resultado se aproxima mås al valor correcto? 

10. Al deri\ar la ecuacion (9) se supone que AH, es una constante. Suponga- 
mos sin embargo que AW t en calorias/mol no es constante, sino que varia segiin 
la eruac.on 

AH, = A + BT + Cr= + DT3 

donde A, B, C y D son constantes, comenzando can la ecuacion de Clasius-Clapey- 
ron, y sin hacer otra suposicion que la ley de Raoult es vålida, derivar una relacion 
entre ln(l — N,),T, y T v . 

11. Para el agua, las constantes de la ecuacion del calor de vaporizacion dadas 
en el problema 10 son: A = 13,422, B = — 9.81, C -7.5 X 10~ 5 , y D = 4.46 X 
10" T . Utilizando estas constantes y la ecuacion obtenida en el problema 10, calcu- 
lar la fraccion molar del soluto en solucion cuando la elevacion del punto de ebulli- 
cion es 0.50°C. Comparar el resultado con aquéllos dados por las ecuaciones (9), 
(10) Y (13). 

12. Derivar la ecuacion (22) de este capitulo comenzando ron la condicion de 
la energia libre para el equilibrio entre el solvente solido puro y la solucion. Suponer 
que la solucion es ideal. 

13. iQué peso de glicerina debe agregarse a 1,000 g de agua a fin de hacer 
descender su punto de congelacion 10 C G? Respuestcf 495 g. 

14. Una solucion acuosa contiene 5% en peso de urea y 10% de glucosa. ^Cuål 
en su punto de congelacion? 

15. Comparar los pesos de metanol y glicerina que se precisan para hacer des- 
cender el punto de congelacion de 1,000 g de agua L°C. 

16. Con los datos de la tabla 9-4, calcular el calor de fusion por mol de fenol. 

17. Una muestra de CHjCOOH congela a 16 4°C. Si suponemos que no se for- 
må una solucion solida. (Cual es la concentracion de impurezas de la muestra? 

18. Una mezcla que contiene 0.550 g de alcanfor y 0.015 de soluto orgånico con- 
qela a 157 0°C El soluto tiene 93.46% de C y 654% en peso de H jCuål es la 
formula de éste? Respuesto: C 12 H 10 . 

19. Cuando se han disuelto 0.5550 g de un soluto de peso molecular 110.1 en 
100 g de solvente cuyo pero molecular es 94 10 y su punto de congelacion 45 0°C, 
hay una depresion del punto de solidificacion de 0.382-C. Be nuevo, cuando 0.4372 S 
de soluto de peso molecular desconocido se disuelven en 96 50 g del mismo solvente, 
el descenso del punto de congelacion es 0 467°C. De estos datos hallar: (a) el peso 
molecular del soluto problema; (b) la constante crioscopica del solvente, y (c) e ' 
calor de fusion de este Ultimo por mol. 

20. En la derivacion de la ecuacion (20) se supone que &H V y ron cons- 
tantes. Supongamos, sin embargo, que ambos dependen de la temperatura, y estan 
dadas por lis relaciones 

AH, = A + AT + CT 2 + OT3 
AH,- = a 4 bT + cT J (- di 3 

donde *7t, B. C, D, a, b, c, y d ron constantes Partiendo de la etuanon dc Clausius- 
Clapeyron, derivar la relacion entre ln(l — N,), ~J\ y T n Hacer "nu dmcntp la su- 
posicion que es vahda la ley de Raoult 
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21. Para el agua, las constantes A, B, C y D se dan en el problema 11, y 
, „ 11,260, b = 7.66, c _ -15.6 X 10-3 yd = 4.46 X 10- T . Utilizando estas 
constantes y la ecuacion derivada en el problema 20, calcular la fraccion molar del 
s oluto en solucion cuando la disminucion del punto de congelacion es 1,000°C. Com- 
pårese el resultado con los dadas por las ecuaciones (20), (21) y (22) 

22. Derivar la ecuacion (26) en el supuesto de que tanto las soluciones solidas 
c omo las liquidas se comportan idealmente. 

23. Una solucion acuosa contiene 20 g de glucosa por litro. Suponiendo que la 
solucion es ideal, calcular la presion osmotira a 25°C Respuesta: 2.72 atm 

24. La prcsion osmotica de una solucion acuosa que contiene 45 0 g de sacarosa 
por litro de solucion es 2 97 atm a 0°C Hallar el valor de la constante del gas y 
comparar el resultado con el valor aceptado 

25. Una solucion de 1.00 g de antipirina (C„H 32 N 2 0) en 100 cc de solucion 
acuo«a dio una prcsion osmotica de 1 18 atm a 0°C Calcular el peso molecular del 
compuesto y comparar el resultado con el que cabe esperar de la formula dada. 

26. Una solucion acuosa solidifica a — 1.50" C. Calcular (a) el punto normal de 
ebullicion, (b) la prcsion de vapor a 2j c C y (c) la presion osmotica a 25°C de la 
solucion dada. 

27. La presion osmotica promedio de la sangre es 7.7 atm a 40°C. (a) ;Cuål 
es la concentracion total de solutos en la sangre? (b) Suponiendo que la concen- 
tracion es igual a la molalidad,, hallar el punto de congelacion de la sangre 

28. La presion de vapor en una solucion acuosa a 25°G es 23.45 mm. Usando 
la ecuacion (30), calcular su presion osmotira dado que la presion de vapor del H^O 
pura es 23.756 mm a 25°C. 

29. Una solucion acuosa 0.2 molal de KCL solidifica a — 0.680°C. Calcular £ y 
la presion osmotica a 0°C Supongase que el valumen es el del aqua pura. 

Respuesta: i = 183; 11= 8.2 atm. 

30. Una solucion acuosa 0 4 molal de K,S0 4 solidifica a — 1 52°C Suponiendo 
que t cs constante ron la tempcratura, calcular la presion de vapor a 25 °C y el 
punto normal de ebullicion de la solucion 

31. Una solucion de HCI, de una concentracion de 0 72% en peso, solidifica a 
— 0.706°C Calcular la molalidacLaparente y el peso molecular aparente del HCI. 

32. Una solurion 0 1 molal de un electrolito débil se ioniza dando dos iones y 
congela a — ffi08°C. Calcular el grado de disociacion. Re\puesla- 0 118 

33. Una solucion 0 01 molal de ferricianuro potisico congela a — 0.062°G iCuål 
es el porcentaje de disociacion aparente7 Respuesta- 78% 

34. U na solucion 2.00 molal de HCI congela a — 8.86°C Calcular el porcentaje 
•tparentc de disociacion y explicar la resput bta 

35. A 25°C una solucion 0.1 mo kI de CHjCOOH esta disociado 1 357c Calcu- 
'ar el punto de congelacion y la presion osmotica de la solucion. Comparar los resul- 
tados con los que cabe esperar bajo condiciones de no disociacion. 

36. Comparar la fortaleza lénica de las soluciones 0.1 JV del HCI. SrCl ,, A1C1 3 , 
Z nSO ! y Fe,(SCV , 

37. Una solucion es 0.5 molar en Mi{SO„ 0.1 en AlClj, y 0 2 en (NH,),S0 4 
cCiiål es ia fortaleza ionica total? Respuesta- 3 2 

38. Utilizando la ecuacion di. Dtbye-IIuckcI, calcular los valores dc i a 0°C para 
•as soluciones acuosas 0.0005 molarrs de Ild, BaCL, H,SO„ CuSO, y La(NOj),. 
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Hasta aquf hemos considerado diversos tipos dc equilibrios hetei ogéneos 
desde diferentei puntar de vista. Asf, por ejemplo, la \aporizaci6ti, subli- 
macion, fusion, transicion de una fase solida a otra, solubilidad de solidos, 
lfquidos y gases entre sf. presiones de vapor de las solucion^s, reaccion qui- 
mica entre solidos y lfquidos o gases, y distribucion de solutos, entre fases, 
han sido todos estudiados con método? adecuados a cada tipo particular 
de equilibrio. Estos comprendfan las ecuacioncs dc Clapeyron y Clausim- 
Clapeyron, !a de Raoult, Henry, la de las constante? de equilibrio, y la- 
de distribucion. Sin embargo, es posible tratar todos los equilibrios hetcro- 
géneos deide un punto de \Lsta unif icado, por medio del principio conocido 
como regla de las fases, con cd cual el numero de variables a que se rncucn- 
tr a sometido un equilibrio heterogéneo cualquiera. qucda definido bajo 
ciertas condiciones experimentales definida5 Esto no quiere decir que se 
mvahdo alguno de los metodes descritos antrs para e! estudio cuanutativo 
de tales equilibrios. La regla de las fase5 fija simplemente el numcro de 
y ariables involucrado, pero las relaciones cuantitatuas entre ellas. deben 
es tablen_rse mediante exprcsioræs complementarias como las que sr. men- 
Cl onaron. E! signifirado de esta afinnacion, se mostrara mås daro tan 
Pfonto como tratemos la naturaleza de dicha regla y su formå de utilizarla. 

^EFINICIONES 

Antes de continuar, es necesario definir y exphcar con algun detalle algu- 
no< > términos que sc emplean frecuente mente. Estos son: el equilibrio ver- 
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dadero, metastable e inestable, el numero de componentes, y el grado de 
libertad de un sistema. El significado de sistema y fase se establecieron en 
el capftulo 3. 

Se alcanza un estado de equilibrio verdadero, cuando puede obtenerse 
en cualquier direccion. Termodinåmicamente hablando, aquél se logra cuan- 
do el contenido de energfa libre del sistema se encuentra en un mmimo, 
para e[ conjunto de variables dado. Asf sucede, por ejemplo, con el hieio 
y agua a 1 atm de presion y 0°C. A esa presion la temperatura a que se 
encuentran en equilibrio las dos fases es la misma tanto si se alcanza por 
fusion parcial del hielo o por congelacion parcial del agua. 

Por otra parte. el agua a — 5°C se obtiene por enfriamiento cuidadoso 
del liquido, pero no por fusion del hielo, es decir, que ahora estamos frente 
a un equilibrio metastable. Este se logra solo en una direccion y se mantiene 
si el sistema no se somete a una variation repentina, agitation o siembra 
de una fase solida. En cuanto se introduce un cristal de hielo, la solidifica- 
cion procede råpidamente, y la temperatura se eleva a 0°C. 

Se dice que existe estado inestnble cuando la aproximacion al equilibrio 
es tan lento que el sistema parece no llevar a cabo cambio alguno con el 
tiempo. Un ejemplo de esta situation se ofrece en la disolucion del cloruro 
de sodio en las proximidades de la saturacion. La insuficiencia del tiempo 
de observation puede hacer creer que se ha alcanzado el equilibrio, mientras 
que en realidad el proceso continua todavia muy lentamente hacia la satu- 
racion real. Dcbe tenerse en cuenta que, aunque un estado de equilibrio 
metastable representa al menos uno de estabilidad parcial, el inestable no 
lleva en si ninguno sino unicamente un proceso de cambio muy lento. 

El numero de componentes de un sistema es el menor numero de varia- 
bles independientes, en funcion de cuyas formulas se pueden escribir ecua- 
ciones que expresan la composicion de cada fase presente. La cantidad 
deseada aqui es el numero rninimo y no importa qué conrtituyente particu- 
lar se elige para expresar las composiciones de las diversas fases. Lo veremos 
mås claro con los ejemplos siguientes. En el sistema "agua" las fases pre- 
sentes son: hielo, agua lfquida y vapor. La composicion de cada fase se 
puede expresar en términos del con sti tityen te unico: agua, y de aquf que 
éste sea un sistema de un solo wmponente. La variable podfa ser también 
el hidrogeno o el oxfgeno, porque la especificacion de uno de éstos fija 
automåticamente el otro poi medio de la formula H..O. Consideraciones 
anålogas ensenan que cl numero minimo de conrtituyentcs necesario para 
describir la composicion de todas las fases en el ristema sulfato de sodio-agua, 
es dos v_el sistema cs dc dos componentes. Las fases que pueden presentarse 
son Na L SO <5 Na.SO* ■ 7H 2 0, Na,S0 4 . 10H.O, solutionen de Na 3 S0 4 en 
agua, hitio y vapor de agua. La composicion de rada una de dias en funcion 
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los dos componentes sulfato de sodio y agua queda establecida asi 

Na,S0 4 : Na 2 SO 4 + 0H 2 O 

Na 2 S0 4 , 7 H 2 0 : Na 2 S0 4 + 7 H 2 0 

Na 2 S0 4 . 10H,O: Na.SCX -f 10H 2 O 

Na,SO t (ac.) : Na 3 S0 4 + x H 2 0 

H 2 0(s), H 2 0(1), H 2 0{g) : 0Na 2 SO 4 4- H 2 0 

Se observarå que la composicion de ciertas fases queda establecida en 
funcion de solo uno de estos constituyentes, mientras que otras necesitan un 
conocimiento de las cantidades presentes de ambos a fin de especificar sin 
ambigiiedad la composicion de la fase. Como en este caso dos componentes 
es el numero mmimo con el cual se definen to da las fases, el sistema sulfato 
de sodio y agua es de dos componentes. 

El hecho esencial que conviene recordar al decidir el numero de com- 
ponentes de un sistema, es que no importa qué constituyentes particulares 
fueron elegidos como variables independientes, pero si su numero que debe 
ser mmimo. Si no es asi, alguno no sera independiente de los restantes. De 
nuevo, al escribir la composicion de una fase en funcion de los componentes 
elegidos, se permite usar los coeficientes mås, menos y cero, frente a cada 
componente. Asi, en un sistema producido por la disociacion del carbonato 
de magnesio, segun la ecuacion 

MgC0 3 (s) =MgO(s) + C0 2 (g) 

las composiciones de las diversas fases pueden representarse en funcion 
del carbonato y del oxido de magnesio, de la manera siguiente: 

MgCO a : MgC0 3 + 0 MgO 
MgO: ØMgC0 3 + MgO 
C0 2 : MgCOa-MgO 

Finalmente, con el nombre de grados de libertad o variancia'de un sis- 
tema queremos significar el numero mmimo de variables independientes 
(tales como la presion, temperatura, concentracion) que deben especi- 
ftcarse a fin de definir completamente las restantes del sistema. El signifi- 
c ado de los grados de libertad de un sistema se colige de los ejemplos si- 
^uientes: Para especificar sin ambigiiedad la densidad del agua lfquida, 
es necesario establecer la temperatura y presion a que corresponde esta 
d ensidad; asi, 0.99973 g por milfmetro a 10°G y 1 atm de presion. Una 
afirmacion de la densidad a 10°C sin mencionar la presion, no define 
c 'aramente el estado del agua, porque sobre ésta pueden existir todas las 
Presiones de vapor posibles. En este caso por lo tanto, es necesario espcci- 
htar dos variables, y esta fase cuando se encuentra presente sola en un 
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sistema tiene dos grados de libertad, es decir es biuariantc. Cuando se 
encuentran en equilibrio el agua lfquida y el hielo, la temperatura y las 
densidades de las fases estån determinadas solo por la presion, y si se 
conoce ésta quedan definidas las restantes. Por ejemplo, si conocemos que 
el agua y el hielo estån en equilibrio a la presion de una atmosfera, la 
temperatura puede ser Unicamente 0°C y quedan establecidas también las 
densidades. Anålogo razonamiento se aplica a la temperatura como va- 
riable independiente. En cada temperatura de equilibrio arbitrariamente 
elegida (dentro del intervalo de existencia de las dos fases) corresponde 
solo una presion determinada, y asf, una vez mås, el sistema queda defi- 
nido en funcion de una sola variable. Bajo estas condiciones, el sistema 
solo tiene un grado de libertad, es decir, es monovariante . 

LA REGLA DE LAS FASES DE GIBBS 

J. Willard Gibbs en 1876 establecio por vez primera que hay una re- 
lacion fija entre el numero de grados de libertad, de componentes y de 
fases presentes. Esta relacion conocida como regla de las fases, es un prin- 
cipio muy general, y su validez no depende de la constitucion atomica o 
molecular en consideracion. Hay que abonar en favor de Ostwald. Rooze- 
boom, Van't Hoff y otros por mostrar como esta generalizacion es utili- 
zable en el estudio de los problemas de equilibrio heterogéneo. 

Para formular esta regla, consideremos en general a un sistema de C 
componentes en el que existen P fases presentes. El problema ahora estå 
en determinar el numero total de variables del sistema. Este depende de 
la presion y temperatura. De nuevo, a fin de definir la composicion de 
cada fase es necesario especificar la concentracion de los (C — 1) consti- 
tuyentes puesto que el otro restante, queda detenninado por diferencia. 
Como hay P fases, el numero total de variables de concentracion serå 
P(C— 1), que junto con la temperatura y presion constituyen un total de 
[P(C- 1) +2]. 

El estudiante recordarå del ålgebra que cuando existe una ecuacion 
con n variables independientes, es necesario n ecuaciones a fin de encon- 
trar los valores de cada variable. Anålogamente, para definir las 
[P(C — 1) +2] variables del sistema, debemos disponer de este numero 
de ecuaciones. La siguiente cuestion que se plantea es entonces: ^Cuån- 
tas ecuaciones que comprenden aquellas variables, es posible establecer? 
Para contestar esta pregunta debemos recurrir a la termodinåmica. Esta nos 
dice que el equilibrio entre las diversas fases de una sistema es posible 
solo si la energfa libre molal parcial de cada ronstituyente de una fase, 
es igual a la del mismo constituyente en cada una de las restantes. Como 
la energia libre molal parcial de un constituyente de una fax es una 
funcion de la presion, temperatura, y hay (C — 1) variables de la con- 
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centracion, se sigue inmediatamente que la condicion de equilibrio permite 
e scribir una ecuacion entre las de cada constituyente distribuido entre dos 
fases cualesquicra. Cuando existen P fases dispondremos de (P — 1) ecua- 
ciones para cada constituyente, y para C constituyentes habrå C(P— 1) 
ecuaciones. 

Si este numero es igual al numero de variables, el sistema queda com- 
pletamente definido. Sin embargo, no es el caso general, y el numero de 
variables excederå al de ecuaciones en F, donde 

F — Numero de variables — Numero de ecuaciones 
= {P{C- 1) + 2] - [C(P - 1)] 

= C-P + 2 (1) 

La ecuacion ( 1 ) constituye la celebrada regla de las fases de Gibbs. 
F es el numero de grados de libertad del sistema y da el numero de varia- 
bles cuyo valor debe especificarse arbitrariamente antes de que el estado del 
sistema quede caracterizado sin ambigiiedad. Segun esta regla, el numero 
de grados de libertad de un sistema estå determinado por la diferencia 
en el numero de componentes y el de fases presente, esto es, por (C — P) . 

Al hacer esta derivacion se ha supuesto que cada componente se en- 
cuentra en cada una de las fases, de no ser asi, y si faltase en una de ellas 
el numero de variables de concentracion disminuye en uno, pero a la vez 
lo hace también el numero posible de ecuaciones, de aqui que el valor 
{C — P),y por lo tanto F permanece sin modificacion, tanto si cada cons- 
titmente se halla presente o no, en todas las fases. Esto quiere decir que 
la regla de las fases no presenta restricciones por suposiciones hechas, y que 
su validez es absolutamente general bajo todas las condiciones de distribu- 
tion, con tal que exista equilibrio en el sistema. 

El valor principal de la ecuacion (1) estå en la comprobacion de los 
diversos tipos de gråficas para \dC representacion de las condiciones de 
equilibrio existentes en los sistemas heterogéneos. Antes de proceder a dis- 
cutir algunos sistemas espetificos y la aplicacion a ellos de la regla de las 
fases, es conveniente clasificar todos los sistemas de acuerdo con el numero 
de componentes presente. Existen sistemas de uno, dos, tres, etc., compo- 
nentes. La ventaja de este tratamiento aparecerå enseguida. 



SISTEMAS DE UN SOLO COMPONENTE 

La complejidad de los sistemas de un componente depende del numero 
^ e fases solidas que existen en el sistema. El caso mås simple es aquél 
en que existe una sola fase solida presente. Cuando hay mås de una, 
e ' numero de equilibrios posibles se inrrementa considerablemente, y de aqui 
p l diagrama de fases, o la grafioa que muestra los diversos equilibrios, se 
Vl '<dve mås complicado. Las posibilidadcs en tales sistemas y las relaciones 
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entre sus fases se ven con mayor claridad al tratar varios ejemplos par- 
ticulares. 

El sistema agua. Por encima de -20°C y debajo de 2,000 atm 
de presion hay solo una fase en el sistema, esto es, hielo. Esta fase solida, 
el agua lfquida,, y el vapor acuoso constituyen las tres posibilidades del 
sistema. Aquellas pueden estar involucradas en tres equilibrios bifåsicos que 
son, lfquido-vapor, solido-vapor y solido-liquido, y un equilibrio trifåsico, 
solido-lfquido-vapor. Al aplicar la regla de las fases al sistema cuando solo 
hay una presente, vemos que F = 2, y por tanto en este caso existen dos 
grados de libertad. Si se eligen la temperatura y la presion como variables 
independientes, la regla predice que ambas deben quedar establecidas pa- 
ra definir la condicion de la fase. Como son necesarias dos variables inde- 
pendientes para localizar un punto cualquiera en un årea, se sigue que 
cada fase del diagrama P — T ocupa una superficie; y, como son posibles 
tres unicas en este sistema, se deduce que existen tres åreas en la gråfica, 
una para cada fase. 

Cuando existen dos de éstas en equilibrio la regla predice que F = 1. 
Como una sola variable determina una lfnea, cabe esperar para el equi- 
librio bifåsico una linea sobre la gråfica P — T. Como son posibles tres 
equilibrios tales, el diagrama se caracterizarå por la existencia de tres li- 
neas de separacion de las distintas superficies. Finalmente para el equili- 
brio trifåsico F = 0, es decir, no se necesita especificar ninguna i/ariable, 
lo que significa que cuando las tres fases coexisten la temperatura y la 
presion son fijas, y la posicion de este equilibrio en el diagrama se carac- 
teriza por la interseccion de las tres lfneas en un punto comun. 

Aunque la regla de las fases hace posible la prediccion del diagrama, 
la posicion exacta de todas las lineas y puntos se determinan solo experi- 
mentalmente. Una inspeccion de los posibles equilibrios en este sistema 
ensena que los datos necesarios para la construccion de un diagrama P — T 
son: (a) la curva de presion de vapor del agua (equilibrio lfquido-vapor), 
(b) la curva de sublimacion del hielo (equilibrio solido-vapor), ( c ) 1* 
curva de los puntos de fusion del hielo en funcion de la presion (equili- 
brio solido-liquido), y (d) la posicion del punto de equilibrio solido-liqui- 
do-vapor. 

Estos datos experimentales del sistema agua, se muestran en la figura 
10-1. En este diagrama de fase, la lmea OA da la curva de sublimacion 
del hielo, la OB es la de presion de vapor del agua lfquida, y O C la linea 
a lo largo de la cual tienen lugar los equilibrios entre el hielo y el agua 
lfquida a diferentes presiones. O es el punto triple del hielo, agua y vapor 
acuoso en equilibrio. Este es posible solo a 0.010°C y 4.58 mm dc presion. 
Coirio lo predice la regla de las fases, en el diagrama hay tres areas dispuestas 
como se muestran y cada una de ellas corrcsponde a una sola fase. 
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La curva de presion de vapor del agua, linea OB, se extiende desde 
e ] punto O hasta el B (critico), que corresponde a 374°C y 220 atm. Sin 
embargo, bajo ciertas condiciones es posible sobreenfriar el agua debajo del 
punto O para dar equilibrios metastables liquido-vapor mostrados por la 
|j n ea de puntos OD. El hecho de que OD queda encima de AO ensena 




Figura 10-1. EL sistema agua a pre- 
siones moderadas (esquemåtico). 



que a temperaturas debajo del punto triple, el agua lfquida tiene una pre- 
sion de vapor mås alto que la presion de sublimacion del hielo. La curva 
de sublimacion de este, AO se extiende desde el cero absoluto hasta O. 
Nunca se ha logrado sobrecalentar el hielo mås allå de O. La lfnea CO 
corre desde O hasta un punto que corresponde a 2.000 atm de presion y 
— 20°C; en este punto el hielo ordinario, tipo I ? en equilibrio con el 
agua efectua una transformacion en otra modificacion solida, tipo III 
en equilibrio con el lfquido. La pendiente de esta linea indica que el 
punto de fusion del hielo ha descendido al aumentar la presion, de acuer- 
do con el principio de Le Chatelier y el hecho de que el hielo posee un volu- 
men especifico mayor que el agua lfquida. Las pendientes de las lineas 4 
AO r OB y OC estan determinadas en cada punto por la ecuacion de 
Qapeyron o una de sus modificaciones aplicables en cada caso. Con las 
pendientes y esta ecuacion es posible evaluar los caiores de vaporizacion 
a paitir de OB, los de sublimacion desde AO, \ los de fusion OC. Como 
n o existe liquido sobre la tcniperatura crftica, la linea de trazos BE se ha 
introducido en el diagrama para separar al lfquido de las åreas de vapor 
sobre la tempeiatura critica. En consecuencia el årea de vapor queda 
debajo y a la derecha de AOBE, la del liquido sobre OB entre las lfneas 
OC y BE, mientras que el årea de solido se extiende a la izquierda de 
y sobre AO. 

La formå en que un diagrama tal como el de la Figura 10-1 puede 
usarse para segutr los cambios que tjcnen lugar cn el sistema con una 
\ariacion, de las % anables se observa bien ron el ejemplo Hguiente: Su- 
Porigamos que sc desea conocer el comportamiento tiel sistema al calentar 
el hielo a una presion de 760 mm y una ternperatura 7\ correspondiente al 
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punto X en el diagrama hasta el punto Y a igual presion pero a una tem- 
peratura T 2 . Comenzando con hielo en X y calentado lentamente a una 
presion constante el sistema sigue la ]mea XN al aumentar la temperatura 
del hielo. Sin embargo, una vez que se alcanza el punto N el hielo comien- 
za a fundirse y la temperatura permanece constante hasta la fusion total, y 
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Temperatura - °C 
Figura 10-2. El sistema del agua a presiones elevadas 

solo entonces comienza a elevarse segiin NM. Entre N y M el unico cam- 
bio que existe es un incremento de temperatura del liquido, pero en M 
comienza la vaporizacion y la temperatura permanece constante de nuevo 
hasta que todo el liquido se ha convertido en vapor. Cuando se ha efec- 
tuado la transformacion completa del liquido en vapor, cualquier posterior 
adicion de calor origina simplemente un incremento de la temperatura del 
vapor seguin MY hasta alcanzar este ultimo punto. De igual manera es 
posible con ayuda de la figura 10-1 predecir de algun modo los cambios 
que tienen lugar en el sistema con una variacion de la temperatura, pre- 
sion o ambas. 

A presiones elevadas se han observado una serie de modificaciones ade- 
mås de las comunes.' La figura 10-2 presenta el diagrama de fases del sis- 
tema bajo estas condiciones. Las figuras 10-1 y 10-2 son partes del mismo 
diagrama, siendo la ultima la que corresponde a la porcion de presiones 
elevadas. La manera en que los dos diagramas enlazan puede juzgarse 
por la linea OC, la misma en ambas gråficas. Resulta de interés observar 
en la figura 10-2 que a presiones muy elevadas el hielo de formas VI Y 
VII existe a temperaturas mayores de 0°C. De hecho a una presion de 
40,000 atm el hielo VII es estable a 190°C. 

>- — 

i Tammann, Zeit. phydk. Chem., 72, 609 (1910) ; Bridgman, Proc. Am. Acad. 
Sci., 47, 441 (1912); /. Chem. Phys., 5, 964 (1937). 
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El sistema azufre. Este elemento existe en dos modificaciones solidas, 
la rornbica estable a la temperatura ordinaria, y la monoclinica variedad 
establc a temperaturas mås elevadas. Estas dos fases solidas junto con la 
liquida y vapor dan la posibilidad de existencia de cuatro fases Unicas, que 
a su vez conducen a los equilibrios siguientes: 



Equilibrio bifåsico 

1. S{r) — S(vapor) 

2. S (in), - S (vapor) 

3. S(r) - S(Hquido) 

4. S(m) — S(liquido) 

5. S(Hquido) — S (vapor) 

6. S(r) - S(m) 



Equilibrio trifdsico 

1. S(r) - S(m) - S(Hquido) 

2. S(r) — S(Uquido) — S (vapor) 

3. S(m) - S(liquido) - S(vapor) 

4. S(r) - S(m) - S(vapor) 

Equilibrio tetrafåsico 
1. S(r) - S(m)S (lfquido) - S (vapor) 



Al aplicar la regla de las fases a estos equilibrios, podemos anticipar 
la existencia de cuatro åreas divariantcs monofåsicas, seis lmeas monova- 
riantes bifåsicas, y cuatro puntos de equilibrio invariantes trifåsicos. Como 
el numero måximo de fases que se encuentran presentes en equilibrio estå 
dado cuando F = 0, se deduce que es P = 3 para un sistema de un solo 
componente. Por lo tanto no puede existir equilibrio tetrafåsico en éste 
ni en ningiin otro sistema de un componente. 

La figura 10-3 muestra el diagrama de fases esquemåtico, del sistema. 
Las cuatro åreas monofåsicas se hallan dispuestas como se indica. Las H- 
neas OP y PK son las curvas de sublimacion del azufre rombico y mono- 




T 



Figura 10-3. El sistema azufre (esquema). 
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clfnico, mientras KU es la curva de presion de vapor del azufre lfquido. 
En el punto P hay transicion de azufre rombico a azufre monoclinico, y 
por lo tanto es un punto invariante que corresponde al equilibrio S(r) — 
— S(m) — S(vapor). El azufre monoclinico funde en K. y asf este punto 
corresponde al equilibrio trifåsico S{m) — S(liquido) — S (vapor). La lf- 
nea PS ensena la variacion del punto de transicion con la presion, mientras 
la KS muestra, de igual manera, la variacion del punto de fusion del azufre 
monoclinico con la misma variable. Estas dos lfneas intersectan en S dan- 
do el equilibrio S(r) — S(m) - S(liquido). Finalmente, la linea SW nos 
da el punto de fusion del azufre rombico. Estos son todos los equilibrios 
estables que tienen lugar. El årea del azufre monoclinico estå encerrado por 
las lmeas PS, PK, y KS, y por esa razon no puede existir azufre monocli- 
nico en condicion estable fuera de la misma, ni ademås, lo estå el vapor 
a presiones mayores que las dadas por las curvas OP, PK y KU debajo 
de la temperatura del punto critico U. Por encima de esta temperatura no 
hay lfquido posible. De aquf que el årea lfquida estå determinada por la 
vertical de puntos que pasa por U y desde aqui existe vapor a presiones 
elevadas. 

'Los equilibrios restantes en este sistema son todos metastables. Por un 
calentamiento råpido es posible sobrecalentar el azufre rombico a lo largo 
de OP, la linea PR, que es la de equilibrio de sobrecalentamiento del S(r) 
con S (vapor). Anålogamente, es posible sobreenfriar el azufre lfquido en 
todo el intervalo UK hasta R. En este punto la Ifnea de metastabilidad 
S(r) — S (vapor) intersecta otra metastable también, la S(liquida) — S (va- 
por) originando el punto invariante metastable S(r) — S(liquido) — S 
(vapor). La linea RS muestra la variacion de este punto metastable con la 
presion y es; por esa razon, la lfnea de los puntos de fusion del azufre 
rombico corno una funcion de la presion. Esta lfnea es una extension de 
la estable WS en el intervalo de metastabilidad. Debe quedar bien claro 
que, cuando tienen lugar varios equilibrios metastables, no aparece el azu- 
fre monoclinico; en su lugar, el azufre rombico se transforma directamente 
en lfquido segun RS, o en vapor segun PR sin pasar por la etapa mono- 
clfnica. 

Otros sistemas de un solo componente. El sistema dioxido de carbono 
es muy parecido al del agua como lo muestra la figura 10-1, excepto qu e 
el punto triple tiene lugar a — 56.4°C y una presion de unas 5 atm. Ademås, 
la pendiente de la lfnea solido-lfquido es hacia la derecha en lugar de ser 
hacia la izquierda, como en el diagrama del agua. Coiao la lfnea de una 
atmosfera en este sistema corta solo la curva de sublimacion del solido, e ^ 
dioxido de carbono solido debe cambiar directamente a vapor a esta pre- 
sion sin pasar por el estado lfquido. La licuefaccion del solido se logra 
solo bajo presiones de unas 5 atrn o mayores. 



Sistemas de dos componentes 361 



El fosforo y la benzofenona son otros ejemplos de sistema? de un solo 
coniponente. Para mayores detalles ver Find lav, Campbell y Smith.- 

SISTEMAS DE DOS COMPONENTES 

Cuando en un sistema de dos componentes estå presente una sola fase 
el numero de grados de libertad es F = 2 - 1+2 = 3. Esto significa que 
debemos especificar tres variables a fin de describir la condicion de la fase, 
la presion, la temperatura y la concentracion de uno de los componentes. 
Para representar gråficamente estas relaciones, seria necesario trazar tres 
ejes de coordenadas en ångulo recto entre si, y el diagrama resultante sera 
la figura de un solido. Como estas gråficas todimensionales son diffciles 
de construir y de usar, en la practica se prefiere bien sea una proyeccion 
de dicho diagrama del solido en un piano, o una seccion transversal plana 
de la figura para un valor constante dado de una de las variables. De esta 
manera, es posible presentar las diversas relaciona de los sistemas de dos 
componentes en una gråfica bidimensional, de dos de las tres variables 
mencionadas. 

La discusion de los sistemas de dos componentes se simplifica aun mås, 
al considerar separadamente los diversos tipos posibles de equilibrio. Asf, 
la practica comun es la de estudiar el de lfquido-gas, solido-gas, Hquido-H- 
quido y solido-lfquido individualmente y, cuando es necesario, se combi- 
nan sus diagramas. Como los tres primeros tipos de equilibrios se han 
considerado ya en diversas ocasiones, prestaremos atencion exclusivamente 
a una aplicacion muy importante de la regla de las fases corno cs la de 
los equilibrios solido-lfquido. 

Estos son de gran importancia por su conexion con los problemas de 
cristalizacion, y se caracterizan generalmente por la ausencia de una fase 
gaseosa, y por el hecho de que resultan poco afectados por ligeros cambios 
de prcsion. Los sistemas donde esta, ausente la fare gaseosa se llaman con- 
dens-ados, y sera los que trataremos ahora. 

Las medicioncs en los equilibrios solido-liquido dc los sistemas conden- 
sados se llevan a cabo a la presion atmosférica. A causa de su relativa in- 
sensibilidad a las pequenas variacionrs de presion, esta ultima se considera- 
rå constante, y entonces resulta 

F = C - P + 1 (2) 

En sistemas de dos componentes 

F =2 + 1 - P 

= 3—P (3) 

donde las unicas variables que permanecm son la temperatura y la concen- 

2 Fincllay, Campbell y Smith, The Phaxe Hule and Itr AppUt atiimi, Dover 
Publications, Nueva York, ]9 r >l 



362 Capftulo 10: Regla de las fases 

tracion de uno de los constituyentes. Los equilibrios solido-lfquido se repre- 
sentan por lo tanto, en los diagramas de temperatura-composicion. Para 
intervalos limitados de concentracion cualquier expresion de las concentra- 
ciones resulta vilido, pero cuando aquél se extiende desde un 100% 
de un constituyente, a un 100% de otro, es preferible usar como eje de 
abscisas el porcentaje en peso o molar, como en los diagramas de destilacion. 

DETERMINACION DE LOS 
EQUILIBRIOS SOLIDO-LIQCIDO 

De los muchos procedimientos experimentales empleados en la determi- 
nacion de las condiciones de equilibrio entre las fases solida y liquida las 
dos mås ampliamente utilizadas y de aplicacion son el andlisis térmico y los 
métodos de saturacion o solubilidad, los cuales complementados cuando es 
necesario por una investigacion de la naturaleza de las fases solidas que 
tienen lugar en un sistema, cubren el estudio de cualquier sistema que se 
presente. 

El mbtodo de andlisis térmico comprende un estudio de las velocidades 
de enfriamicnto. es dccir, de las curvas temperatura-tiempo: de las diversas 
coniposiciones de un sistema durante la solidificacion. De tales curvas es 
posible deducir la temperatura inicial y final de solidificacion de la mezcla, 
y deteiminar aquéllas a que tienen lugar las trarisformaciones y transiciones. 
Aunque el anålisis térmico es aplicable bajo cualquier condicion de tempe- 
ratura, es particularmente adecuado en las investigaciones de equilibrio en 
aquéllas que se hallan muy por encima o muy por debajo del ambiente. 

A fin de ilustrar los pasos experimentales involucrados en este procedi- 
miento, la interpretacion de las curvas, y la grafica del diagrama final, con- 
sideremos espeefficamente el problema de determinar el diagrama de fases 
condensadas del sistema binario bismuto-cadmio. La primera etapa com- 
prende la preparacion de cierto numero de mezclas de los dos metales va- 
riando en composicion desde bisrnuto puro a cadmio puro. 

Estas mezclas pueden espaciarse en intervalos de un 10% y de prefe- 
rencia deben ser todas de igual peso. Cada una de ellas se coloca en un 
crisol inerte, es dccir, de porcelana o grafito y se funden en un horno eléc- 
trico. A fin de prevenir la oxidacion de los metales es aconsejable mantener 
una atmosfera inerte o seductora sobrr ellos, haeiendo pasar una corriente de 
hidrogeno, nitrogeno, o dioxido de carbono a traves dei horno. Como una 
precaucion adicional se emplean para cubrir la carga un flujo fundido, ta ^ 
como el borax, o una capa de grafito en polvo. Después de la fusion y una 
agitacion intensa se introduce un termopar en el fundido y se deja que l° s 
contenidos se enfrien lentamente. Se toman leeturas de temperatura y tiempo 
hasta que la carga del crisol ha solidificado completamente. Finalmente, se 
grafiran las tenipcraturas asi obtenidas contra el tiempo. Si se desea com- 
probar la composicion se remueven y analizan las aleacioncs solidificadas. 
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La figura 10-4 nos muestra una serie de curvas de solidificacion, obte- 
nidas en diferentes mezclas de bismuto y cadmio. Su explicacion es la siguien- 
te. Cuando un cuerpo se enfria lenta y uniformemente, se obtiene una curva 
suave de enfriamiento y la temperatura del cuerpo se aproxima a la del 
ambientc, pero cuando tiene lugar alguna transformacion que libera calor 
durante el enfriamiento, la pendiente de la curva se modifica sustancial- 
mente. La naturaleza de esta variacion depende de los grados de libertad 
del sistema. Una sola fase con F = 2 presenta una curva de enfriamiento 
continua. Cuando aparece una nueva fase, la variancia del sistema se reduce 
una unidad, y el calor generado por la formacion de esta nueva fase origi- 
na una discontinuidad en la curva, debido al cambio de pendiente por el en- 
friamiento de una fase a una inclinacion menor, que corresponde al enfria- 
miento de las dos fases. De nuevo, cuando aparece una tercera, F — 0, y la 
temperatura del sistema permanece constante hasta que desaparece una de 
las fases. El resultado es una porcion plana de la curva. Finalmente, cuando 
la solidificacion es completa, el sistema vuelve a ganar un grado de libertad, 
y las curvas de enfriamiento vuelven a exhibir una variacion continua de la 
temperatura con el tiempo. A la luz de estos hechos una "rotura" o arresto 
en la cuma de enfriamiento indica la aparicion de una segunda fase, ordi- 
nariamente la separacion de un solido desde el fundido, mientras que la 
porcion horizontal indica la coexistencia de tres fases. La tercera puede 
resultar de la separacion de dos solidos desde la sustancia fundida, de la 
interaccion de éste con un solido para formår otro nuevo, o de la separacion 
de un solido desde dos fases lfquidas. La naturaleza del cambio particular 
que se produce se alcanza por simple inspecciun del diagrama final de fases 
y un anålisis de los solidos del sistema. 

Con esta consideracion en mente, concluimos desde las curias de enfria- 
miento de la figura 10—4 que los arrestos indicados por i y significan la apari- 
cion de una segunda fase en el sistema, mientras que las porciones horizon- 
tales resultan de la coexistencia de tres fases. En este sistema las unicas fases 
solidas son el bisrnuto y el cadmio puros, y de aqui que las porciones hori- 
zontales son el resultado de la presencia simultånea de aquéllos y de sustan- 
cia fundida. Sin embargo, en las curvas (a) y (h) las porciones horizontales 
son debidas a las dos fases, puesto que éstos son sistemas de un solo com- 
ponente. 

Para construir el diagrama de equilibrio se trazan las distintas curvas de 
Solidificacion correspondientes a diversas concentraciones con sus valores 
mioiales y finales (, y tf de solidifiracion y se llevan a una gråflca de tempe- 
ratura frente a composicion. Se dibujan curvas de pendiente ligera que 
pasan por las temperaturas ti y tf de cada caso, formåndose asf el diagrama 
Presentado en la figura 10—5. La curva AB indica las temperaturas cn las 
cuales comien/a a separarse el bisrnuto del fundido segiin las diferentes 
concentraciones, mientras que BC nos da la misma inlormacion para la 
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separation inicial del cadmio. La lmea DE indica la temperatura a la cual 
todas las mezclas se hacen solidas. Discutiremos mås adelante mås detalles 
sobre este tipo de diagramas. 

En la figura 10-5 la lmea AB puede considerarse no solo como la curva 
de puntos de enfriamiento inicial del bismuto, sino también como la curva 
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Figura 10-4. Curvas de enfriamiento del sistema cadmio- bismuto 



de solubilidad del bismuto en cadinio fundido. Los puntos sobre esta curva re- 
presentan entonces las solubilidades del bismuto en el cadmio fundido a 
diversas temperaturas. Anålogamente, la curva BC nos da las solubilidades 
a diversas temperaturas del cadmio en bismuto fundido, mientras que en B 
la solucion se halla saturada con relation a ambos solidos. 

En el método de saturacion las solubilidades de una sustancia en otra se 
deterrninan a varias temperaturas constantes, gvåiicånåoK en funcion de 
ellas. Para obtener la composicion de una solucion de cadmio saturada con 
bismuto a 200°C, punto F en la figura 10-5, debe agregarse un exceso de 
bismuto en polvo al cadmio fundido, la mezcla se Ileva a 200°C y la masa 
se agita hasta alcanzar el equilibrio. El exceso de bismuto se filtra y se 
analiza la solucion saturada en ambos constituyentes. Si se repite esta ope- 
ration a diversas temperaturas comprendidas entre 144 y 271°C, se puede 
trazar la curva AB. Por un procedimiento similar, pero usando ahora bismuto 
fundido y un exceso de cadmio solido se obtiene la curva BC entre 144 y 
321SC. Aunquc ertc método se emplea rara vez al estudio de los sistemas 
metalicos, es el principal medio empleado en los sistemas quc contienen agua 
j' solventes parecidos. 
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Figura 10-5. Diagrama de fases 
del sistema bismuto-cadmio. 



Fuera de las temperaturas de — 50°C a 200°C este método va acompa- 
nado de dificultades experimentales y en consecuencia se prefiere el proce- 
dimiento de anålisis térmico. 



DETERMINACION DE LA 
NATURALEZA DE LAS FASES SOLIDAS 

Para una interpretacion completa del diagrama de fases es esencial co- 
nocer la naturaleza y composicion de las fases solidas que aparecen durante 
la cristalizacion y en el solido final. Estas pueden ser: 

1. Componentes puros, tales como el bismuto o cadmio en el sistema dis- 
cutido antes. 

2. Compuestos formados por la reaccion entre los constituyentes puros, por 
ejemplo, el MgZn 2j del sistema Mg-Zn; el Na 2 S0 4 ' 10 H,0, en el sistema 
Na 2 S0 4 -H 2 0, y el FcGI 3 . 6 H 2 0, en el sistema FeCl 3 -FLO. Tales com- 
puestos tienen composicion definida, son estables en un intervalo de tem- 
peraturas y concentracion, poseen temperatura de fusion o de transicion 
definida^ y tienen una estructura cristalina definida. 

3. Soluciones solidas, homogéneas cuya composicion varia dentro de inter- 
valos de concentracion y estå determinada por la composicion de la solu- 
tion desde la cual cristalizan. Tal variabilidad de composicion establece 
una diferencia entre la solucion solida y un compuesto. 

4. Mczclas de solidos que pueden ser componentes puros, compuestos o so- 
luciones solidas. 

Frecuentemente es posible deducir la naturaleza de las fases solidas del 
aspecto del diagrama de las mismas pero otras veces es necesario someter 
a un escrutinio mas cuidadoso los solidos. Para hacerlo se inspeccionan por 
microscopia para ver su numero si es posible, su identidad. Otra posibili- 
dad es el uso dc los rayos X. La separacion desde una solucion y el anålisis 
siguiente también pucdc crnjjlcarse, pero este procedimiento va acompanado 
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de incertidumbre a causa de la dificultad en lograr un solido libre de 
contaminacion de una solution saturada. Esta dificultad puede ofcmarse 
por el uso de una "telltale" que es una sustancia soluble en solution pero 
no en la fase solida. Al adicionar una cantidad definida pequena de esta 
sustancia a la solution y determinar su cantidad presente en el solido hu- 
medo, es posible deducir la cantidad de solution adherida al solido y, por 
lo tanto, llegar a la composicion de la fase solida pura. 



CLASIFICACION DE LOS EQUILIBRIOS 
SOLIDO-LIQUIDO DE DOS COMPONENTES 

Cada diagrama de fase condensado se puede considerar compuesto de una 
combinacion de cierto numero de otros tipos simples y este tipo es el Unico 
que tiene lugar en ciertos sistemas: en otros hay una combinacion de los 
mismos, dando un diagrama completo mås complejo. En cualquier caso el 
significado de las relaciones de fase en un sistema es facil de entender 
cuando se dispone de los tipos de diagrama elemental. 

Los sistemas de dos componentes condensados se clasifican primero segun 
la miscibilidad de las fases lfquidas, y éstas a su vez de acuerdo con la natu- 
raleza de las fases solidas que cristalizan desde la solution. Sobre esta base 
los tipos elementales son: 

Clase A. Los dos componentes son completamente miscibles en el estado 
liquido. 

Tipo I. Los componentes puros solo cristalizan desde la solution. 
Tipo II. Los dos constituyentes forman un compuesto solido es- 

table hasta su punto de fusion. 
Tipo III. Los dos componentes forman un compuesto solido que 

se descompone antes de alcanzar su punto de fusion. 
Tipo IV. Los dos constituyentes son completamente miscibles en 

el estado solido y por esa razon dan una serie completa 

de soluciones solidas. 
Tipo V. Los dos constituyentes son parcialmente miscibles en el 

estado solido y forman soluciones solidas estables. 
Tipo VI. Los dos constituyentes forman soluciones solidas que 

son estables unicamente hasta la temperatura de tran- 
sition. 

Clase B. Los dos componentes son parcialmente miscibles en el estado li- 
quido. 

Tipo I. Los componentes puros solo cristalizan desde la solu- 
tion. 

Clase C. Los dos componentes son inmiscibles en el estado liquido. 

Tipo I. Los componentes puros cristalizan solo desde la solu- 
tion. 
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CLASE A: TIPO I. DIAGRAMA EUTÉCTICO SIMPLE 

Los sistemas condensados de dos componentes quc pertenecen a esta clase 
tienen un diagrama general cuyo aspecto se muestra en la figura 10-6. Se 
caracterizan por el hecho de que los constituyentes A y B son complcta- 
mente misribles en el estado Hquido: y tales soluciones dan solo fases solidas 
puras A y B. En esta figura los puntos D y E son los de fusion de A y B puros 
respectivamente. La lfnea DG da las concentraciones de las soluciones satu- 
radas con A a temperaturas comprendidas entre D y F, o los puntos de 
congelacion de las soluciones que dan una fase solida A. Anilogamente, la 
Jinea EG da las concentraciones de las soluciones saturadas con el solido 
B a temperaturas comprendidas entre E y F. En G la solucion es saturada 
en A y B, esto es, las tres fases se hallan en equilibrio. Se deduce, por lo 
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tanto, que las lmeas DG y EG representan equilibrios bifåsiros monovarian- 
tes, mientras que G es un punto invariante, en el cual la temperatura F 
y la composicién C de la solucion debe permanecer constante en tanto co- 
existan las tres fases. La temperatura puede hacerse descender debajo de F 
solo cuando una de las fases ha desaparecido y por enfriamiento ulterior la 
solucion se encuentra saturada. En otras palabras, en F la solucion G debe 
solidificar completamente, y es por tanto la temperatura minima en la cual 
existe una fase lfquida en el sistema A-B; debajo de ésta, el sistema es com- 
pletamente solido. La temperatura F es la eutéetica y C y G son la composi- 
C1 6n y el punto eutéeticos. 

Encima de las lmeas DG y GE se encuentra el årea en la cual la solucion 
& e halla no saturada o existe el fundido. En ella solo hay una fase presente 
Y el sistema es divariante. A fin de definir un punto cualquicra en esta 
< l rea deben especificarse tanto la temperatura romo la composicion. El signi- 
ficado de las porciones restantes del diagrama puede hacerse mås claro 
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al considerar la conducta por enfriamiento de varias mezclas de A y B. To- 
memos primero una mezcla de composicion global a, si se calienta hasta el 
punto a'" se obtiene una solucion no saturada. Al enfriar esta solucion hasta 
el punto a" se obtiene x". En este punto la solucion estå saturada con A ; o en 
otras palabras, a" es el punto de congelacion de la solucion a la temperatu- 
ra x" . A medida que continua el enfriamiento sigue separåndose A, y la 
composicion de la solucion saturada cambia segun la lmea a"G. A&i, a una 
temperatura tal como la x' el solido A estå en equilibrio con la solucion 
saturada de composicion y', y asi sucesivamente. Puede verse, por esa razon, 
que para una composicion global que queda en el årea DFG el solido A 
estå en equilibrio con diversas composiciones de la solucion dada por la cur- 
va DG en cada temperatura. Sin embargo, a la temperatura F aparece otra 
fase solida, B, y el sistema se vuelve invariante. Al extraer calor A y B cris- 
talizan desde la solucion saturada en la relacion fija, C, y la cristalizacion 
continua hasta que la solucion ha solidificado completamente. Una vez que 
este proceso estå completo y no queda sino una mezcla solida de A y B, 
el sistema se vuelve monovariante, y el enfriamiento sigue debajo de F en el 
årea FACG de coexistencia de los dos solidos A y B. 

La inspeccion del årea solida FACG en el microscopio revelana que 
estå constituida por cristales relativamente grandes de A que han tenido 
una oportunidad para crecer, desde la temperatura x", a una menor de F, 
y hay también una mezcla fntima de cristales mås finos de A y B que crista- 
lizan en la proporcion C definida a una temperatura F. Los cristales mayores 
de A, se llaman primarios, porque son los primeros en aparecer. El årea 
FACG debe marcarse por esa razon como conteniendo cristales primarios 
de A en una mezcla de eutéctico fntima de cristales de A y B. 

Anålogas consideraciones aplicadas a las composiciones globales que 
quedan entre C y B, tal como b, por ejemplo, muestran que un årea EFG 
del solido B estå en equilibrio con las soluciones saturadas a lo largo de EG. 
A la temperatura F aparece el solido B ? el sistema se hace invariante, y asi 
permanece hasta que la solucion solidifica en G. Una vez que la solidifica- 
cion es completa, la mezcla pasa dentro del årea FBCG donde el constitu- 
yente primario B y la mezcla eutéctica de composicion global C se hallan 
presentes. Finalmente, enfriando una mezcla de composicion C no obten- 
dremos ningun solido hasta llegar al punto G, en el cual aparecen simultå- 
neamente A y B, y el sistema solidifica a temperatura constante para produ- 
cir unicamente la mezcla eutéctica. En este sentido, la composicion C se 
comporta como una sustancia pura durante la solidificacion. Sin embargo, 
el resultado no es un solo solido sino una mezcla de dos. 

Una vez que disponemos del diagrama de fases tal como el de la figura 
10-6, para un sistema binario, es posible especificar las condiciones bajo 
las cuales se obtienen las fases solidas partic ularcs y describir el comporta- 
miento de una mezcla global dada al cnfriarse. Asi se puede ver que la sepa- 
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ra ci6n de A puro tiene solo lugar en las mezclas que quedan dentro del årea 
J)FG entre las temperaturas D y F. Anålogamente, B puro se obtiene solo 
e n el årea EFG a partir de composiciones globales que quedan entre C y B, 
v unicamente entre las temperaturas E y F. La proportion de solido en la 
solucion. saturada para cada temperatura se estima desde el diagrama. Para 
una composicion global a a la temperatura xf, la distancia X<£ es una me- 
dida de la cantidad de solucion saturada de composicion mientras que la 
distancia d 1 / nos da la cantidad de solido A presente en la mezcla. Por lo 
tanto, la relacion x'a?/<fy f es también la razon en peso y^/A, si la composi- 
cion se expresa en porcentaje en peso, o molar si asi viene expresado la com- 
posicion de A y y'. Con estas relaciones y cualquier peso global es posible 
calcular el rendimiento de la fase solida que se desea para una temperatura 
dada. 

En la figura 10-6 se muestran los diagramas eutécticos simples del alumi- 
nio-estano, bismuto-cadmio, cloruro de potasio-cloruro de plata, sulfato 
de sodio-cloruro de sodio, y benceno-cloruro de metilo. El comportamiento 
de estos sistemas al enfriar es anålogo al del bismuto-cadmio ya descrito. 

CLASE A: TIPO II. FORMACION DE UN 

COMPUESTO CON PUNTO DE FUSION CONGRUENTE 

Cuando reaccionan dos componentes puros para formår un compuesto 
estable hasta su punto de fusion, el diagrama de fases torna la formå tipica 
mostrada en la figura 10-7 para el sistema cloruro cuproso-cloruro férrico. Si 
el compuesto, en este caso CuCl . FeCI S) se considera como un componente 
aparte, todo el sistema puede pensarse como constituido de dos diagramas 
del tipo eutéctico sencillo, uno por CuCl-CuCl . FeCl 3) y el otro por CuCl . 
FeC.l 3 -FeCl 3 . La discusion de los diagramas del tipo I se aplica a cada por- 
tion con el resultado mostrado en la figura. 

Un compuesto tal como el CuCl . FeCl 3 que funde a temperatura cons- 
tante para dar un liquido de igual composicion que el compuesto solido se 
dice que tiene un punto de fusion congruente. Compuestos de esta natura- 
leza aparecen también en los sistemas binarios del oro-teluro (AuTe 3 ), alu- 
minio-selenio (Al 2 Sc 3 ), cloruro de calcio-cloruro de potasio (CaCl 2 . K.C1), 
urea-fenol (1:1) y otros muchos. Cuando varios compuestos con puntos de 
fusion congruente se forman en un sistema se obtiene un måximo para cada 
u no de ellos, y el diagrama tiene la formå de la figura 10.8 correspondiente 
a l sistema Fe 2 Cl 0 — H 2 0, 3 en el que se obscrvan cuatro compuestos estables, 
e sto es, Fe 2 Cl 6 ■ 12 H 2 0, Fe 2 CI 6 ■ 7 H 2 0, Fe.Cl s ■ 5 H 2 0, y Fe 2 Cl 6 . 4 H 2 0. 
La presencia de estos compuestos aumcnta el numero de åreas y puntos 
eutécticos pero por otro lado no agrega nada nuevo al problema gereral. 

B. Roozeboom, Z. physik. Chem., 10, 477 (1892) 
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Si usamos el artificio de considerar cada compuesto como un constituyente, 
el significado de las diversas åreas, lmeas y puntos se deduce fåcilmente 
como se senalo con anterioridad. 

CLASE A: TIPO III. FORMACION DE UN COMPUESTO 
COMO RESULTADO DE UNA REACCION PERITECTICA 

En muchos sistemas se forman compuestos cuya estabilidad no alcanza 
hasta el punto de fusion, sino que al calentar se encuentra que en lugar de 
fundir congruentemente en un punto se descomponen para dar una nueva 
fase solida y una solution de composicion diferente de la de las fases solidas. 
Cuando esto sucede, se dice que el compuesto lleva a cabo una transition, 
o reaction peritéctica o una fusion incongruente. 

En general una reaccion peritéctica se representa mediante la ecuacion 

C 2 Ci -f- solucion (o fundido) (4) 

donde C? es el compuesto, y C x la nueva fase solida que puede ser tanto 
un compuesto como un constituyente puro. Como lo indica la ecuacion (4) , 
la reaccion peritéctica es reversible, es decir, al calentar tendrå lugar un 
cambio de izquierda a derecha, y al enfriar lo contrario. Como durante la 
reaccion peritéctica existen tres fases en equilibrio, el sistema es invariante, 
y de aqui que tanto la temperatura como la composicion son fijas, y cam- 
biarån solo cuando desaparece una de las fases; o en otras palabras, cuando 
la reaccion peritéctica se ha efectuado totalmente. La temperatura constante 
a la cual tiene lugar la reaccion se llama peritéctica o de transition, y para 
esta temperatura se obtendrå una porcion horizontal en las curvas de enfria- 
miento anålogas a la porcion eutéctica. 

Las relaciones en un sistema en el que tiene lugar una reaccion peri- 
téctica se ilustran con el diagrama para el sistema condensado binario 
del fluoruro de calcio-cloruro de calcio que se muestra en la figura 10-9. 
La lmea AB da las concentraciones de fundido en equilibrio con el fluoruro 
de calcio solido. Cuando se alcanza el punto B, a 737°C J se produce una 
reaccion peritéctica entre la sustancia fundida de composicion B y el fluoruro 
de calcio solido para formår el compuesto CaF 2 ■ CaCL> segun la ecuacion 

CaF 2 (s) + fundido (B) = CaF 2 . CaCl 2 (s) ( 5 ) 

Esta reaccion procede isotérmicamente al formår el compuesto C hasta 
que se consumen totalmente, bien sea, el fluoruro de calcio o el fundido, 
dependiendo esto ultimo, de la composicion global de la mezcla. Si la com- 
posicion global queda entre la de el fluoruro de calcio y C, por ejemplo a 
en la figura, hay mayor proportion de este ultimo compuesto del que es 
necesario para reaccionar con la sustancia fundida B, y de aqui que al 
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Figura 10-9. Diagrama de fases del sistema CaF 2 CaCl 2 . 



agotarse el fundido, éste se habrå transformado todo en CaF 2 . GaCl 2 , mien- 
tras que el exceso de fluoruro de calcio quedarå como tal. En consecuencia, 
dentro del årea comprendida entre el eje de aquel fluoruro y C debajo de 
737°C, solo existen dos fases solidas: CaF 2 y CaF 2 1 Cad 2 . Si por el contra- 
rio, la composicion de la mezcla queda entre C y B, por ejemplo d, existe ma- 
yor cantidad de fundido que el necesario para reaccionar con todo el fSuo- 
ruro de calcio solido, y de aqui que los productos de la reaccion peritéctica 
serån C y fundido sin reaccionar. Al pasar al årea situada inmediatamente 
debajo de CB tendremos, solido C y fundido en equilibrio con las concentra- 
ciones de las soluciones saturadas dadas por la lmea BD. Debe observarse 
que las lmeas AB y BD no son continuas sino que presentan una rotura 
en B. Esto significa que las fases solidas del fluoruro de calcio y el CaF 2 ■ 
CaCl? tienen cada una sus propias curvas de solubilidad que interscctan 
en B, la concentracion de la solucion saturada con ambas fases. Finalmente, 
si la composicion global fuese b, que corresponde exactamente a C, existe su- 
ficiente fluoruro de calcio para reaccionar con todo el fundido, y el 
resultado de la reaccion peritéctica es ahora compuesto puro C, Unicamente. 

El resto del diagrama no introduce nada nuevo. CBDE es simplemente 
un diagrama eutéctico sencillo que comprende los constituyentes C y cloruro 
de calcio. Con esta interpretacion del diagrama, las designaaones de las åreas 
mostradas se deducen fåcilmente. Se observarå que la mezcla eutéctica estå 
compuesta de cloruro de calcio, CaF 2 CaCl 2 y fundido, *>in que aparezca 
fluoruro de calcio puro. 
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Se han observado reacciones peritécticas binarias en muchos sistemas. 
Como ejemplos podemos senalar los siguientes, junto con los compuestos 
producidos: oro-antimonio (AuSba), cloruro de potasio-cloruro cuprico 
(2KC1 ■ CuCL), åcido pfcrico-benceno (1:1), cloruro de sodio-agua (NaCl ■ 
2IL.O), sulfato de sodio-agua (Na 3 SOi . lOI^O). En algunos sistemas se 
presentan diversos compuestos, unos con punto de fusion congruente y otros 
no. Asi en el sistema aluminio-calcio el compuesto Al 2 Ca tiene punto de 
fusion congruente mientras que el compuesto Al 3 Ca se formå por una reac- 
cion pei^téctica. El diagrama de fases para este sistema, mostrado en la 
figura 10-10, se considera tipico de las relaciones encontradas bajo tales 
condiciones. Finalmente, en muchos sistemas se forman diversos compues- 
tos, ninguno de los cuales tiene puntos de fusion congruentes. Son ejemplos 
de este tipo el sulfato de potasio-sulfato de cadmio(K 2 SO t 2 CdS0 4 , K 2 S0 4 
3CdS0 4 ) y sulfato de magnesia-agua (MgS0 4 .H 2 0, MgSO t 6 H^O, 
^gS0 4 . 7H £ O f MgSO t . 12HiO). La porcion cercana al agua pura del 
diagrama en este ultimo sistema se puede observar en la figura 10-11. Un 
estudio del mismo revela que su interpretacion comprende simplemente una 
extension de los principios empleados para interpretar el diagrama simple 
mostrado en la figura 10-9. 

CLASE A: TIPO IV. MISCIBILIDAD 
TOTAL EN EL ESTADO SOLIDO 

De la misma manera que dos liquidos se disuelven entre si, lo hacen los 
solidos dando una solucion solida. Estas, como las Hquidas, son homogéneas 
Y pueden variar en composicion dentro de Hmitcs muy amplios, diferenciAn- 
dose asi de los compuestos solidos cuya composicion es fija siempre. El exa- 
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men por rayos X de las redes de las soluciones solidas ensena que un consti- 
tuyente entra en la red de otro y se distribuye uniformemente en todo él. 
Esta uniformidad de distribucion establece una diferencia de la solucion 30- 
lida con la de una mezcla de solidos, pues en este Ultimo caso, cada constitu- 
yente conserva su estructura cristalina caracteristica. 

Los diagramas de fase condensada de los sistemas binarios donde las 
fases solidas y liquidas son completamente miscibles, se clasifican en tres 
grupos: 

1 . Los puntos de fusion de todas las soluciones son intermedias entre los 
de los componentes puros. 

2. La curva de puntos de fusion presenta un rmnimo. 

3. La curva de puntos de fusion presenta un måximo. 

Estos diferentes casos se discutirån ahora. 

Tipo intermedio de diagrama. La figura 10-12 presenta el diagrama 
de fases del sistema tiocianatos de arnonio-potasio, donde los dos constituy en- 
tes son completamente miscibles en ambos estados solido y Kquido. En este 
diagrama la cuma superior, curva de Hquidos, da la temperatura de solidi- 
ficacion inicial, es decir, las composiciones del fundido saturado con solu- 
ciones solidas a diversas temperaturas, mientras que la cut\a inferior, o de 
solidos, da la temperatura a que tiene lugar la solidificacion final. Para seguir 
los cambios invoJucradoa en la solidificaciori de una composicion dada del 
fundido, consideremos un punto tal como a en la fase lfquida. AI enfriar 
esta solucion, no se separarå ninguna fase solida hasta aicanzar la tempera- 
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tura que corresponde al punto 6, entonces se producirå una pequena canti- 
dad Se solucion solida de composicion c y cambia también la composicion 
de la sustancia fundida hacia, por ejemplo, d. Por enfriamiento posterior, 
d comenzarå a solidificar en e, y la composicion de la fase solida se reajustarå 
a g al solubilizarse algo de tiocianato de amonio desde el fundido. En toda 
ocasion la composicion de las soluciones lfquidas y solidas en equilibrio 
estån. dadas por las intersecciones de las hneas horizontales isotérmicas con 
las cun-as de lfquidos y solidos. Conforme prosigue el enfriamiento la com- 
posicion del fundido se mueve a lo largo de la curva de liquidus hacia el 
tiocianato de amonio, mientras que la solucion solida se moverå en la misma 
direccion a lo largo de la lmea de solidus. Cuando se obtiene el punto h, 
la solucion solida en equilibrio junto con la pequena cantidad de fundido 
que resta tiene la composicion global de la mezcla, y de aquf que en este 
punto la mezcla solidifica completamente, dando una solucion solida de 
composicion i igual a la original del fundido. Un enfriamiento posterior 
conduce a un simple descenso de la tejpnperatura de i. 

Las mismas consideraciones se aplican al enfriamiento de cualquier 
composicion global en el diagrama. Aunque el proceso de enfriamiento des- 
crito arriba ha sido considerado en. etapas; realmente los cambios de compo- 
sicion del solido y fundido involucran un ajuste continuo de las concentra- 
dones a los valores de equilibrio exigidos por las curvas de liquidus y solidus 
en cada teniperatura. Debe recalcarse, sin embargo, que este modo de 
whdificacion se obtiene solo cuando el enfriamiento es suficientemente lento 
Y hay buen contacto entre las fases para alcanzar el equilibrio pero cuando 
el enfriamiento es råpido y hay poca agitacion se separan soluciones solidas 
de composicion variable, y la temperatura final de congelamiento es menor 
que hi. 

Como en este sistema no existen mås que dos fases presentes en cualquier 
situacion de equilibrio, no hay puntos invariantes, y de aqui que no existen 
porciones horizontales en las curvas de enfnamiento. Las unicas discontinui- 
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dades son un arresto cuando se alcanza la cuma de liquidus y comienza a 
separar el solido, y otro cuando la lmea de composicion global atraviesa la 
curva de solidus y desaparece el fundido, es decir, para una composicion 
tal como a se observan arrestos a temperaturas que corresponden a los 
puntos b e i. 

La formacion de manera continua de una solution solida del tipo des. 
crito es bastante comun. Entre los sistemas discutidos de encuentran los del 
cloruro de plomo-bromuro de plomo, cloruro de plata-cloruro de sodio, 
cobre-nfquel, plata-oro y naftaleno-/?— naftol. 

Tipo con mmimo en el diagrama. El diagrama de la figura 10-13 del 
sistema /?-iodoclorobenceno (4)-p-diclorobenceno (B) constituye una varia- 
tion de la figura 10-12. Aqui, como antes, A y B forman una serie completa 
de soluciones solidas, pero la curva de puntos de fusion presenta ahora un 
mmimo. De nuevo, la curva superior es el liquidus mientras que la inferior 
es el solidus. Excepto por el hecho que la composicion del fundido corres- 



60 

55 

o 

o 

! 

S 50 

IQ 

«D 
Cl. 

| 45 
40 



0 20 40 60 80 100 
P-C.HJCI P-C 4 H 4 CI, 

% molar de p-dH* Cli 
Figura 10-13. Diagrama de fases del sistema ^-C 6 H 4 IC1 — p-C h H 4 C]., 

pondiente al mmimo, solidifica a temperatura constante para dar una solu- 
cion solida, las relaciones en este sistema son parecidas a aquéllas descritas 
en el caso del tiocianato de amonio-tiocianato de potasio. 

Otros sistemas que quedan dentro de esta categoria son: carbonato de 
potasio-carbonato de sodio, cloruro de potasio-bromuro de potasio, bromuro 
mercurico-yoduro mercurico, nitrato de potasia-nitrato de sodio, plata-anti- 
monio, y cobre-oro. 



Fundido 




aolucidn sélida 
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Tipo con måximo en el diagrama. Aunque se presenta pocas veces, este 
tercer tipo de diagrama presenta un måximo en la curva de puntas de fu- 
sion. La figura 10-14 muestra un diagrama de esta clase correspondiente al 
sistema rf-carvoxima-Z-carvoxima (C 10 H^NOH) . De nuevo el liquidus es 
la curva superior y el solidus la inferior. Como en el caso precedente, existe 
solo una composicion del fundido que solidifica a temperatura constante, 
y es la que corresponde al måximo. Las restantes composiciones se comportan 
de la manera descrita. 
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CLASE A: TIPO V. MISCIBILIDAD PARCIAL 
EN EL ESTADO SOLIDO CON EUTECTICO 

Cuando dos solidos son solubles entre si en un grado limitado unica- 
mente, A disolverå una cantidad dada de B para dar una solucion saturada 
de B en A, mientras que B disolverå algo de A para dar una solucion satu- 
rada de A en B. En tanto estas concentraciones lmiites no se sobrepasan, la 
fase solida es homogénea y constituye una solucion solida unica. Si se sobre- 
Pasa el intervalo de miscibilidad, resultan dos fases solidas, cada una de ellas 
compuesta de una solucion saturada de un constituyente en el otro. Se de- 
duce de la regla de las fases, que para equilibrios comprendidos entre una 
solucion solida unica y el fundido el sistema serå monovariante, mientras 
<] ue los de dos soluciones solidar y un fundido resukarå invariante. Cual- 
quier proceso que involucra la coexistencia de dos soluciones solidas y un 
fundido se realizarå isotérrmcarnente. 

Los sistemas con una misicibilidad parcial presentan dos tipos de dia- 
grama. En el primero de los mismos, tipo V, el enfriamiento del fundido 
dentro de cierto limite origina un eutéetico conteniendo sustancia fundida 
Y dos soluciones solidas. La otra posibilidad, tipo VI, se presenta cuando 
las dos soluciones solidas nt> son establcs dentro de ciertos intervalos de 
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concentracion, y una de ellas se transforma en otra por una reaction peri- 
téctica. 

La figura 10-15 nos muestra un diagrama tfpico de un sistema en el 
cual la miscibilidad parcial en el estado solido conduce a un eutéctico B. 
La lmea AB es la curva de liquidus para las soluciones solidas de yoduro 
de plata en yoduro de mercurio (1), mientras que la lmea AX es la de 
solidas para las mismas soluciones. Anålogamente, la lmea BC es la curva 
de liquidus para las soluciones solidas del yoduro mercuirico en yoduro de 
plata (I I), mientras que la linea YC es la curva de solidus para estas solu- 
cione~El area encerrada por las lmeas AX, XB y BA contiene entonces las 




Figura 10-15. Diagrama de fases 
del sistema yoduro mere u rico-yod Li- 
ro de plata. 
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soluciones solidas I y el fnndido, y el årca comprendida por las lmeas BY, 
YC y CB soluciones solidas II y fundido. Debajo de AXYC no hay sustancia 
fundida presentr, sino unicamente soluciones solidas. A la derecha dc YZ 
y debajo de CY la fase solida presente es solucion solida II, mientras que 
a la izquierda de WX y debajo de AX la fase solida es la solucion /. El area 
debajo de XY y entre las lmeas WX y YZ es el intervalo de miscibilidad 
parcial de las soluciones solidas. En esta årea coexisten I y II, con las lmeas 
WX y YZ mostrando las composiciones para cada temperatura. De las di- 
recciones de estas lmeas rcsulta claro que la miscibilidad parcial de los 
yoduros solidos decrece conforme dismimne la temperatura. El eutéctico 
en B comprende a dos soliiciones solidas con las composiciones fijadas dadas 
por XyY. 

Otros sistemas que presentan diagramas de este tipo son ci cloruro de 
plata-cloruro cuproso, el nitrato de potasio-nitrato de taiio, azobenceno- 
azoxihenceno, naftaleno-åcido monocloroacético, y los pares metalicos: plo- 
mo-;niUtnomo, plata-cobre v c admio-cinc. 
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CLASE A: TIPO VI. MISCIBILIDAD PARCIAL 
EN ESTADO SOLIDO CON PERITECTICO 

En lugar de presentar un eutéctico, dos soluciones solidas pueden llevar 
a cabo una reaction peritéctica en la cual una solution solida de un tipo 
se transforma en la de otro a una temperatura definida. Cuando asf sucede, 
el diagrama de fases tiene la formå general presentada en la figura 10-16. 
En este diagrama ]D y JF son las curvas de liquidus y solidus, respectiva- 
mente, de las soluciones solidas de B en A, mientras DE y CE son las co- 
rrespondientes a las de A en B. Como puede verse en el diagrama, cualquier 
composicion global que quede entre A puro y el punto F da solo soliiciones I ; 




Composicién 

Figura 10-16, Diagrama de fases de soluciones solidas parcialmente miscibles con 

peritéetico. 

aquéllas que estån entre B puro y el punto D dan solamente soluciones soli- 
das II. Sin embargo, las fases solidas que resultan de mezclas comprendidas 
entre F y D deprnden dc si la composicion global queda entre F y C, 6 
^ y D. Enfriando una mercla cualquiera entre F y C> tal como a, nos darå 
primero una solution solida I de composicion f cuando se alcanza el punto b. 
Un enfriamiento mayor produce nueva separation de I de cornposiciories 
segiin fF, mientras que cl ajuste de la composicion del fundido procederå 
SE ?un bD. Pero cuando se alcanza la temperatura que corresponde a la 11- 
nea FD, punto d, la solution solida I de composicion F se hace inestable 
>' comienm a reaccionar con el fundido de composicion D para formår una 
solution solida II dc composicion C. Como esta reaction peritéctica entre 
dos soluciones solidas y cl fundido lleva apareada la cocxistencia de tres 
fases, el proceso tiene lugar isotérmicamente hasta que el fundido se con- 
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sume totalmente y permanecen solo dos fases. Una vez que ha desaparecido 
la sustancia fundida empieza a abatirse la temperatura y pasamos dentro 
del årea de miscibilidad parcial de las dos soluciones solidas. Las lineas FG 
y CH dan las composiciones de I y II respectivamente a diversas tempera- 
turas debajo del peritéctico. 

Para una composicion cualquiera que varia entre C y D, tal como g, 
el comportamiento por enfriamiento sera anålogo al de a hasta el punto i } 
la temperatura peritéctica. En i, la solucion solida F y el fundido D reac- 
cionan otra vez para dar una solucion solida II de composicion C; pero 
como ahora, hay mayor proporcion de sustancia fundida de la que se nece- 
sita para reaccionar con todo el de F para formår C, debe desaparecer F, 
y al final de la reaccion peritéctica debe resultar una presencia de la solu- 
cion solida II y del fundido. Esta mezcla llegarå a solidificar en j y producir 
unicamente una solucion solida II. 

En el diagrama bajo discusion la solucion solida de composicion j sera 
estable solo entre las temperaturas que corresponden a j y k. Cuando alcan- 
zamos esta ultima temperatura, j pasa dentro del intervalo de miscibilidad 
parcial y se desdobla en dos soluciones solidas. 

La aparicion del peritéctico que involucra las soluciones solidas se en- 
cuentra en sistemas binarios como el cloruro de plata-cloruro de litio, nitrato 
de plata-nitrato de sodio, cobalto-hierro, indio-talio y p-yodo-clorobenceno- 
p-diyodobenceno . 

CLASE B: MISCIBILIDAD 

PARCIAL EN ESTADO LIQUIDO 

Aunque se ha centrado la discusion en los sistemas que presentan una 
sola fase liquida, los hay con sustancia fundida parcialmente miscible solo 
en cierto intervalo de temperatura y concentracion. Cuando hay una separa- 
cion de un liquido en dos capas, aumenta el numero de fases y la relacion 
entre ellas se modifica. El caso que consideraremos ahora es aquél en que 
la sustancia fundida es parcialmente miscible pero las fases solidas son cons- 
tituyentes puros, figura 10-17. Este es esencialmente el diagrama de un 
eutéctico simple con un årea de miscibilidad parcial de la sustancia fundida 
superpuesta sobre el mismo. Fuera del årea de domo y sobre las lmeas d e 
solido existe unicamente una fase liquida. Dentro del årea de domo y sobre 
la linea DE coexisten dos fases liqu-idas cuyas composiciones en cada tempe- 
ratura estån dadas por las lineas de union horizontales como bj o kL. Como 
las relaciones debajo de la linea DE se han discutido, necesitamos elaborar 
solo la conducta en y sobre dicha linea. 

Con este fin consideremos especificamente un fundido de composicion a 
que estå comprendida entre D y E. El enfriamiento no produce nuevas 
fases hasta que cn b aparece una pcquena cantidad de una segunda capa 
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Figura 10-17. Diagrama de fases 
del sistema de sustancia fundida 
parciaknente miscible. 



1 V' 



de lfquido J. Un enfriamiento posterior de estas dos capas hasta alcanzar 
el punto d modifica simplemente sus cantidades relativas de las dos capas 
y trae consigo un ajuste de las concentraciones a lo largo de bk y JL. Sin 
embargo, cuando las composiciones de las capas alcanzan D y E, que co- 
iresponden a la composicion del punto f, la capa D queda saturada de A, 
y esta ultima comienza a depositar segun el esquema 

Lfquido D >A (solido) "I" Lfquido £ (6) 

Durantc esta cristalizacion de A y transformacion de la capa lfquida D 
en E, se encuentran presentes tres fases en cquilibrio y el sistema es inva- 
riante, permaneciendo constante la temperatura hasta que todo el constitu- 
yente D ha desaparecido, y entonces el sistema recupera un grado de liber- 
tad, y la temperatura se abate hasta obtener A en equilibrio con un fundido 
simple de composicion dada por EF. La solidificacion final tiene lugar en F 
originando una mczcla eutéctica de A y B. 

Para composiciones comprendidas entre C y D la conducta es algo dife- 
rente. El enfriamiento de tal mezcla ocasionarå una separacion de A cuando 
se cruza la lfnea CD, el enfriamiento posterior dcsplaza la composicion del 
fundido hacia D; cn este punto tiene lugar una separacion de la sustancia 
fundida en D y E. A partir dc aqui, la separacion de A se verifica bajo con- 
diciones isotérmicas hasta la desaparicion total de D, y desde aqui la mezcla 
^ e A y fundido a lo largo de EF enfrfa de la manera descrita. Como a la 
derecha de E solo hay presentc una fase lfquida, el comportamiento seri 
e l descrito en un sistema eutéctico simple. 

Muchas vecesla lfnea CD es sumamente corta o no existe. En este ultimo 
caso coinciden los puntos D y C; es decir, en el punto de fusion de A la capa 
R ias rica cn ese constituyentc es pråcticamcnte A puro. De nuevo, el punto 
eutéctico F puede desplazarse tan cerca del eje B que borra la Hnea FG 
Y el årea (B + fundido). Ejrøiplos de todas cstas modificaciones de la 
figura 10-17 la prescntan los paieb binarios condensados Htio-sodio, bismuto- 
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cinc, bismuto-cobalto, cromo-cobre, cobre-plomo, fenol-agua y åcido ben- 
mico-agua. 

CLASE C: INMISCIBILIDAD EN 

LOS ESTADOS SOLIDO Y LIQUIDO 

Cuando dos constituyentes son completamente inmiscibles tanto en el 
estado solido como en el liquido, cada una de estas sustancias fundirå y 
congelara independientemente de la otra. La figura 10—18 nos presenta 
un ejemplo de tal conducta del sistema vanadio-plata. Debajo de 960°C 
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Figura 10-18. Diagrama de fases 
del sistema vanadio-plata. 



los dos elementos existen en fase solida. A 960°C la plata funde claramente 
coexistiendo en formå liquida con el vanadio solido, hasta el punto de fu- 
sion de éste, que es 1710°C, y desde aqui el sistema contiene solo dos 
lfquidos piiros en dos capas. 

AnAIoga conducta se observa tambicn con los pares mctålicos bismuto- 
cromo, cromo-hU-rro, aluminio-sodio, aluminio-plomo, galio-mercurio, pota- 
sio-magnesio, y otros. En la practica, en todos los casos las sustancias fundidas 
se hacen parcialmente miscibles por encima del punto de fusion del cons- 
tituyente de punto de fusion mås elevado. 

DIAGRAMAS COMPUESTOS 

Como regla general, los diagrama^ binarios solido-lfquido no son de I° s 
tipos mås sencillos descritos, sino que tienen elementos de varios tipos com- 
binados en un solo diagrama. En la figura 10-19 se muestra una relacion 
de fases mas complicada del magnesio-cinc. Al aplicar los principios gene- 
rales dcsarrollados para los tipos mås simples, es factible interpretar los equi- 
librios mås complicados que tienen lugar en este sistema como una combina- 
cion de la formacion de solucion solida, formacion de com -pucstos, ambos 
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estables (MgZn 2 ) e inestables (MgZn y MgZn,), y eutécticos. El estudiante 
podrå comprobar por sf mismo de la validez de las inscripciones de las dife- 
rentes åreas y deberia dibujar las curvas de enfriamiento para las diferentes 
composiciones globales en el sistema. 

SISTEMAS DE TRES COMPONENTES 

En este caso una sola fase posee cuatro grados de libertad, que son, la 
temperatura, presion y las composiciones de dos de los tres cornponentes. " 
Este numero de variables plantea una gran dificultad al rrpresentar las 
relaciones de fase. 'Por esa razon los datos^ en los sistemas ternarios se pre- 
sentan generalmente a cierto valor fijo de la presion, tal como la atmosférica, 
y a diversas temperaturas constantcsV'En estas condiciones, es posihle mostrar 
las relaciones de concentracion entre los tres cornponentes a cualquier tem- 
peratura, sobre un diagrama piano, y al combinar este tipo de diagramas 
obtenidos a distintas temperaturas sc logra coristruir un modelo solido que 
tiene representadas las concentracioncs en la base y la temperatura en el eje 
vertical. 

Para un sistema de tres cornponentes la regla de las fases tiene la formå 
F — 5 — P. A una presion y temperatura fijas el numero de grados de liber- 
tad se reduce en dos, asi que F = 3 — P, y 'el numero måximo de fases que 
Pueden presentarse simukåneamente cs tres, que es el mismo numero posible 
para los sistemas de dos cornponentes bajo una presion constante unicamente? 
Por esa razon, bajo las condiciones especificadas uu årea indica dc nuevo 
divariancia, una iinca monovariancia, y un punto invariancia. 
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METODO DE REPRESENT ACION GRAFICA 

Se han propuesto diversos esquemas para representar bidimensionalmente 
los diagramas de equilibrio de los sistemas ternarios. De ellos el método del 
triångulo equilåtero sugerido por Stokes y Roozeboom es el mås general 
y el que se utilizarå ahora. En este método las concentraciones de los tres 
componentes a una presion y temperatura dadas se grafican sobre un triån- 
gulo equilåtero tal como se mucstra en la figura 10-20. Cada vértice del 
triångulo se toma como punto de referencia para un 100% del componente 
con que se designa. Para obtener otros porcentajes de A, se dividen los 
lados AB y AC en 10 (o a veces 100) partes iguales, y se dibujan lmeas 
paralelas a BC. Cada una de ellas representa entonces un porcentaje de A 
que varia desde cero sobre la linea BC a 100 en A. Anålogamente, las lineas 
que dividen los lados BA y BC y son paralelas a AC nos dan diversos porcen- 
tajes de B, mientras que las trazadas a lo largo de los lados CA y CB y 
paralelas a AB representan los diversos porcentajes de C. Para graficar un 
punto cualquiera sobre el diagrama tal como el D, que tiene un 30% de A, 




Figura 10-20. Representacion grå- 
fica de sistemas de tres componentes. 
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20% de B, y 50% de C, localizamos primero la linea de 30% de A, esto es ? 
ab; luego la de 20% de B, es dcoir, cd. La interseccion de aquellas dos rectas 
nos da el punto buscado. Este debe quedar también sobre la linea de 50% 
de C, o ef, y este hecho se utiliza para comprobar la cxactitud de la loca- 
lizacion. 

De la naturalcza del diagrama es fåeil de comprobar que los lados 

del 

triångulo representan diferentes proporciories de los constituyentes en l° s 
sistemas de dos componentes. Asi las rectas AB, BC y AC dan las relaciones 
de concentracion en los sistemas binsrios A-B, B—C y A-C, respectivamente, 
y cualquier punto sobre estas lmeas se refiere solo a estos sistemas binarios, 
Por otra parte, cualquier me/cla compuesta de A, B y Q debe quedar dentro 
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jel diagrama. De hecho, el argumento puede ampliarse para mostrar que 
a.nalogas relaciones se aplican también a cualquier lfnea o triångulo menor 
dentro del diagrama. Asi todas las mezclas que pueden prepararse desde D 
y E quedarån sobre DE, las preparadas desde E y F sobre EF y las com- 
puestas de F y D sobre FD; y todas las composiciones posibles que puedan 
prepararse de D, E y F quedarån dentro del triångulo menor DEF, Por 
anålogas consideraciones se deduce que si un punto cualquiera como G queda 
sobre la recta que une D y A, entonces D debe encontrarse sobre una exten- 
sion de la recta que pasa por los puntos G y A enlazåndolos. 

Otra relacion que conviene recordar es ésta: Cualquier mezcla tal como 
G, compuesta de A y D, contendrå a éstos en la proporcion en peso DG: AG, 
si graficamos el porcentaje en peso, o en moles, si el porcentaje es molar. 

Conociendo la cantidad total de cualquier mezcla presente, es posible 
calcular los pesos (o moles) de diversas fases presentes en un sistema dado. 
Tales cålculos encuentran amplia aplicacion en todos los tipos de problemas 
de separacion que comprenden tres componentes. 

SISTEMAS DE TRES LIQUIDOS 
PARCIALMENTE MISCIBLES 

Aunque son posibles muchas categorfas de sistema de tres componentes 
se dedicarå la atencion principal solo a dos de ellos; esto es, (a) sistemas 
compuestos de tres componentes Hquidos que presentan una miscibilidad 
parcial, y (b) sistemas compuestos de dos componentes solidos y uno H- 
quido. Los sistemas compuestos de tres Hquidos que presentan una miscibi- 
lidad parcial se clasifican asi: 

Tipo I. Formacion de un par de Hquidos parcialmente miscibles. 
Tipo II. Formacion de dos pares de Hquidos parcialmente miscibles. 
Tipo III, Formacion de tres pares de-tfquidos parcialmente miscibles. * 

Cada uno de estos tipos se discutirå por turno. 

TIPO I. UN PAR MISCIBLE PARCIALMENTE 

Consideremos a un par de Hquidos, B y C, que son parcialmente solu- 
bles entre si a una temperatura dada. Si mezclamos cantidades relativas 
de los dos, de manera que se exceda los Hmites de solubilidad mutua, se ob- 
tendrån dos capas, una compuesta de una solution de B en C, la otra de 
C en B. Supongamos que ahora se agrega a la mezcla anterior un tercer 
liquido A, que es completamente miscible tanto en B como en C. La expe- 
riencia ensena que A se distribuirå entre dos capas y promueve una mayor 
miscibilidad de B y C. Este incremento depende de la cantidad adicionada 
Y de las cantidades de B y C presentes. Si se aflade suficiente A, las dos capas 
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pueden resultar modificadas dando una solucion unica compuesta de los 
tres Hquidos. 

Los cambios de miscibilidad producidos por adiciones progresivas de A 
a las mezclas de B y C pueden seguirse en el diagrama mostrado en la fi- 
gura 10-21. Los puntos a y b designan las composiciones de las dos capas 
liquidas que resultan de la mezcla de B y C en alguna proportion global 
arbitraria tal como c, mientras que la lmea Ac muestra la manera en que 
dicha composicion cambia por adicion de A. Cuando se aflade suficiente A 
para cambiar c a c 1; las composiciones de las dos capas se desplazan desde 
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Figura 10-21. Tres liquidas con 
un par parcialmente miscible. 
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a y b hasta a, y bi. La lmea a^bi a través de c-i conecta las composiciones 
de las dos capas en equilibrio, y se denomina linea de union. De manera 
anåloga se modifican las composiciones a a i} a 3 y b 2 , 63, cuando las compo- 
siciones globales alcanzan los valores c 2 y c 3 . Finalmente, en el punto fc 4 se 
ha agregado suficiente cantidad de A para formår una sola capa de esta 
composicion, y de aquf que se obtiene solo una composicion unica. 

La lmea de union para b t ensefia que la composicion de la capa mås 
rica en B en el punto de completa miscibilidad no es idéntica a b i sino a a,. 
Este hecho indica que la miscibilidad total se logra no por coalescencia 
de las dos capas en una sola, sino por desaparicion de la mås rica en B. Esta 
miscibilidad completa por coalescencia de las dos capas tiene lugar unica- 
mente en un punto del diagrama, D. En él las composiciones se hacen 
idénticas, y las dos soluciones se unen en una sola fase Hquida de composi- 
cion constante. Al punto D se le denomina punto critico isotérmico del sis- 
tema, o punto de doblez, y puede obtenerse solo agregando A a la mezcla 
unica de B y C, esto es, d. 

De'la discusion precedente se sigue que cualquier mezcla de A, B y C 
de una composicion global que se encuentra dentro del irea de domo darå 
dos capas liquidas de composiciones dadas por la lmea de union apropiada 
por la composicion de la mezcla. Por otra parte, cuando dicha composicion 
global queda fuera de aquella årea, se produciri unicamente una sola 
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solucion homogénea de los tres liquidos. La curva aDb se conoce como bi- 
nodal- E n general, el punto de doblez D quedarå fuera del måximo de la 
curva binodal. Ademås, puesto que por regla general el componente A no 
ee distribuye en formå igual entre las dos capas a y b, las lineas de union 
n0 son paralelas entre si, ni a BC. 

Son ejemplos del tipo discutido el sistema åcido acético-cloroformo-agua 
(A-B-C), y la acetona-agua-fenol {A-B-C). 

TIPO II. DOS PARES PARCIALMENTE MISCIBLES 

Un sistema compuesto de tres liquidos tales que A y B, y A y C son par- 
cialmente miscibles, mientras que B y C lo son totalmente, exhibirå un 
diagrama de fases con dos curvas binodales como se muestra en la figu- 
ra 10-22. La curva aDb da el intervalo de composiciones en que la mezcla 
A y B conteniendo C son parcialmente miscihles. De nuevo la curva binodal 
cFd da el årea dentro de la cual C y A que contiene B se separa en dos 
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Figura 10-22. Liquidos parcial- 
mente miscibles con dos curvas bi- 
nodales. 



capas. Fuera de estas åreas los tres componentes son completamente misci- 
bles. D y F son los puntos de doblez respectivos de las dos regiones hetero- 
géneas, mientras que las dos lineas de enlace muestran las composiciones 
de las diversas capas en equilibrio. 

Este tipo de diagrama lo prescntan los liquidos nitnlo sumnico-agua- 
aicohol etilico (A-B-CJ entre 18.5 y 31°C. 

Aunque algunos sistemas liquidos ternarios exhiben este tipo de diagrama 
a temperaturas elevadas, a otras inferiores, cuando la miscibilidad decrece, 
las dos curvas binodales pueden intersectar para formår la banda tipica del 
diagrama mostrado en la figura 10-23. Aqui el årea de la miscibilidad par- 
cial abdc se extiende en toda la amplitud del diagrama, dando bd la com- 
Posicion de una capa y ac la de la otra. Las lmeas de enlace indicadas uncn 
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las soluciones en equilibrio. Ejemplos de la formacion de bandas se encuen- 
tran en los sistemas de agua-fenol-anilina (A-B-C) y agua-acetato de 
etilo-alcohol butilico-rc {A-B-C). 

s c 

TIPO III. TRES PARES PARCIALMENTE MISCIBLES 

Cuando los tres lfquidos son parcialmente solubles entre si, se producen 
tres curvas binodales (figura 10-24), con tal que la temperatura sea sufi- 
cientemente elevada para prevenir intersecciones. Aquf de nuevo las åreas 
en formå de domo indican regiones Liquidas bifåsicas, mientras que en las 
externas solo existe una fase presente. Sin embargo, cuando intersectan las 



Figura 10-23. Lfquidos parcial- 
mente miscibles con curvas bino- 
dales que intersectan. 
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Figura 10-24. Lfquidos parcial- 
mente miscibles con tres curvas 
binodales. 
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curvas binodales, como puede suceder a temperaturas mås baj as, el diagra- 
ma toma la apariencia de la figura 10-25. Aqui en las åreas designadas 
por 1 solo existe una fase, mientras que en las senaladas con 2 coexisten dos 
fases liquidas con las concentraciones de equilibrio dadas por las lfneas de 
enlace que las unen. El årea sefialada con tres, posee ahora tres fases Hqui- 
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das en equilibrio. Entonces el sistema debe ser invariante a temperatura 
y presion constante, y las composiciones de las tres capas resultan fijas e 
independientes de la composicion global en tanto ésta queda dentro de 
dicha årea. Estas composiciones constantes para las tres capas lfquidas en 
equilibrio estån dadas por los puntos D, E y F. 



A 




Un ejemplo de un sistema que da tres fases liquidas en equilibrio es el 
nitrilo succinico-agua-éter. A temperaturas mås elevadas este sistema se 
clasifica dentro del tipo mostrado en la figura 10-24. 

APLICACION DE LOS DIAGRAMAS LIQUIDOS TERNARIOS 

Los diagramas liquidos ternarios son de valor considerable en diversos 
tipos de problemas de separacion y extraccion con solventes. En algunas 
mezclas binarias donde se busca la separacion de los componentes individua- 
les, la extraccion de un componente por un tercer solvente con frecuencia 
ofrece ventajas sobre la destilacion, cristalizacion, u otros métodos de sepa- 
racion. v AI estudiar los diagramas de los componentes en cuestion en diversos 
solventes, es posible deducir si la separacion buscada puede realizarse y defi- 
nir las mejores condiciones de operacion para lograr resultados optimes. 

SISTEMAS COMPUESTOS DE DOS SOLIDOS Y UN LIQUIDO 

En esta importante clase de sistemas de tres componentes, se estudia 
la cristalizacion de diversas fases solidas de los dos componentes solidos en 
un solvente liquido. ? Aunque éste puede ser uno cualquiera adecuado, en 
el cual los solidos componentes pueden ser solubles, la atencion se centrarå 
principalmente en las soluciones en agua, que constituye el medio mås im- 
portante de cristalizacion. Pero las relaciones halladas se aplicaran Jo 
mismo a cualquicr otro sistema del tipo general cn discusion. 
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'-'Todos los sistemas que se describirån a continuacion presentan solo una 
fase lfquida y en este caso la conducta de las fases solidas se puede clasifi- 
car asi: 

Tipo I. Cristalizacion de los componentes puros unicamente. 

Tipo II. Formacion de compuestos binarios. 

Tipo III. Formacion de compuestos ternarios. 

Tipo IV. Formacion de series completas de soluciones solidas. 

Tipo V. Miscibilidad parcial de fases solidas. 

TIPO I. CRISTALIZACION 

DE COMPONENTES PUROS UNICAMENTE 

Cuando en un sistema constituido de agua y dos componentes solidos 
unicamente B y C solo aparecen dos componentes solidos puros en la cris- 
talizacion, el diagrama de fases isotérmico tiene la formå general mostrada 
en la figura 10-26. En él } los puntos D y E son las solubilidades en agua 
de B y C puros respectivamente a la temperatura dada. Conforme se adi- 
ciona C a la solucion saturada con B, la concentracion de este ultimo cambia 
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Figura 10-26. Cristalizacion de dos componentes solidos desde la solucion. 

y sigue la lmea DF. Anålogamente, cuando B se disuelve en la solucion 
saturada de agua con C, la composicion de la solucion varia a lo largo 
de la lmea EF. Por esa razon, la DF es la curva de saturacion de B en agua 
conteniendo C, mientras que EF es la de solubilidad de C en agua que 
contiene B. En F, el punto de interseccion de las dos curvas de solubilidad, 
la solucion se hace saturada tanto con B como con C. Como el sistema con- 
tiene ahora tres fases en equilibrio, B, C y la solucion saturada cuya compo- 
sicion es F, no hay ningun grado de libertad, y de aquf que la composicion 
en este punto debe ser constante y por esta razon se denomina a F el punto 
isotérmico invariante. 

El årea sobie las lmeas DF y FE contiene unicamente solucion no satu- 
rada, pero DFB es una region bifåsica en la cual el solido B se encuentra 
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en equilibrio con las soluciones saturadas de composiciones que varian se- 
gun DF. La concentracion particular de la solucion saturada que resulta 
de una global dada G, puede determinarse a partir del diagrama. Cualquier 
niezcla G de B, C y agua dentro del årea indicada nos darå en el equilibrio 
solido puro B y solucion saturada en alguna parte de la lmea DF. De las 
relaciones del triangulo equilåtero se deduce que la concentracion de la 
solucion buscada debe quedar sobre una linea recta trazada desde B que 
pasa por G, por ejemplo, G ± . Por la misma prueba, una mezcla cualquiera 
como por ejemplo H tendrå a H ± como solucion saturada. Las lmeas tales 
como Gii? y ZfjB que conectan las concentraciones de las soluciones satu- 
radas con las fases solidas en equilibrio se denominan lineas de union. Los 
puntos de convergencia de los diversos conjuntos dc estas lineas de enlace 
sobre el diagrama determinan la naturaleza de las fases solidas con las 
cuales se hallan saturadas las diversas soluciones. 

El årea correspondiente a DFB es EFC en la cual la fase saturada es C. 
Cualquier mezcla que queda dentro de esta årea, tal como lo J } da en el 
equilibrio C solido y soluciones saturadas a lo largo de EF. Por otra parte, 
el årea BFC es una region trifåsica, dentro de la cual se encontrarå B y C 
solidos en equilibrio con la solucion saturada de composicion F. Un alza 
en la composicion global desde un punto K a L o M en esta årea modifica 
simplemente las proporciones relativas de B y C presentes desde N a O 
o P, pcro la composicion de F permanece inafectada. Como ejemplos de los 
diagramas del tipo en discusion podemos senalar los sistemas cloruro de 
amonio-nitrato de amonio-agua, cloruro de sodio-nitrato de sodio-aya, y 
cloruro de amonio-sulfato de amonio-agua. 

La manera en que se puede utilizar un diagrama tal como el de la fi- 
e;ura 10-26 para resolver un problema de cristalizacion se ilustra con el ejem- 
plo siguiente. Supongamos una mezcla de dos solidos fiyCde una compo- 
sicion global Q y se desea separar a B puro de dicha mezcla. A fin de recu- 
perar este solido es necesario llevar la composicion global dentro del årea 
DFB. Esto puede llevarse a cabo por adicion de agua, que cambiar5 la 
Lomposicion segiin la lmea Q-H^O. Cuando adicionamos agua entramos 
en el årea BFC en la cual B y C se encuentran en equilibrio con la solu- 
cion F. Sin embargo tan pronto como se cruza la linea BF hasta un punto 
tal como R, se disuelve todo el constituyente C, y se obtiene una solucion 
saturada R ± con un solido B que puede filtrarse, lavarse y secaise para ob- 
tenerlo puro. La cantidad dc a y a necesaria para disolver todo el constitu- 
yente C, y producir B, se calcula con ayuda del diagrama. A partir de las 
distancias QR y i?-H 2 0 se sigue que la relacion del peso de Q al del agua 
que hay que adicionar para alcanzar R es 

Peso de Q R-H s O 
Peso dc agua RQ 
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Conociendo el peso original de Q, es posible determinar el del agua 
que hay que adicionar y el peso total de la mezcla en R. Ademås, como R 
estå constituido por B y i?i hallamos de igual manera que 

Peso de B _ RR ± 
Peso de ^ BR 

Usando esta relacion y el peso total de la mezcla en R, se puede predecir 
el peso recuperable de B. 

La cantidad måxima recuperada de B es muy proxima a la lmea BF. 
Mås adelante, a lo largo de la lmea R-H^O, la proporcion de la solucion 
saturada al de B es mayor, y de aqui que el rendimiento de B sea menor. 
Otro hecho significativo es la posibilidad de recuperar B por adicion de 
agua pura Unicamente cuando la mezcla de B y C no excede la composi- 
cion S. Si se excede entramos en el årea de saturacion de C, y en consecuen- 
cia solo esta sustancia es recuperable desde la mezcla. 

EL METODO DEL "RESIDUO 

HUMEDO" DE SCHREINEM ÅKERS 

Los métodos experimentales usados en la determinacion de los diagramas 
de fase de los sistemas ternarios que contienen fases solidas y liquidas son en 
general anålogos a los descritos en los sistemas binarios. El anålisis térmico 
ordinariamente proporciona curvas mås diffciles de interpretar que las halla- 
das en las mezelas binarias. Por esta razon, se emplea el método de satura- 
cion casi exclusivamente al estudiar los equilibrios a temperaturas cerca del 
ambiente. El procedimiento consiste, brevemente, en lo siguiente: Se pre- 
paran mezelas de distinta proporcion de los componentes solidos con agua y 
se separa la fase liquida de los cristales humedos y se pesan y analizan am- 
bos cuidadosamente. Las composiciones asf obtenidas dc la solucion satu- 
rada y el residuo humedo se grafican finalmente en un diagrama triangular. 

La figura 10-27 muestra una serie de puntos obtenidos de esta manera: 
Si, S 2 , eta, son las composiciones de las soluciones saturadas, mientras 
que Ri, R 2 , eta, son las correspondientes a los residuos humedos. Para ave- 
riguar la naturaleza de las fases solidas en equilibrio con las diversas solu- 
ciones presentes en los residuos, se usa un esquema gråfico conocido como 
método de los residuos humedos de Schreinemakers, basado en el hecho que 
cualquier residuo humedo compuesto de una fase solida dada y una solucion 
saturada debe quedar sobre una lmea que une la composicion de la fase 
solida y la de la solucion saturada. En consecuencia una lmea de union tra- 
zada entre cualquier par de puntos R y S correspondientes debe pasar por 
la composicion de la fase solida. Ademås, corno diversas soluciones pueden 
tencr igual fase solida, todas las lmeas de union de dichas soluciones deben 
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Figura 10-27. El método de los residuos humedos de Schreinemakers 

intersectarse en un punto comun, que es la composicion de la fase solida 
comun. Por este razonamiento deducimos que la fase solida de todas las so- 
luciones comprendidas entre D y F es B, para las que estan entre F y E 
es C, mientras que F estå satutada con divcrsas proporciones dc B y C. 

TIPO II. FORMACION DE COMPUESTOS BINARIOS 

En muchos sistemas formados por dos sales y agua se forman a una tcm- 
peratura dada, compuestos entre las sales y el agua, o sea, hidratos, o com- 
puestos entre las dos sales solidas. Aunque es posible prever cierto numero 
de combinaciones, solo discutiremos ciertos casos tfpicos para indicar la 
naturalera de los diagramas- obtenidos bajo estas condiciones. 

Formacion de hidratos. La figura 10-28 muestra el diagrama de fa- 
ses de un sistema en el cual uno de los componentes, B, formå un hidrato. 
Como éste estå constituido de B y agua, su composicion debe quedar sobre 
la linca B-H^O y esta dada por D. E es la solubilidad del hidrato en agua 
pura a una temperatura dada, mientras que la lmea EF da la solubilidad 
del hidrato en soluciones que contieneti C. Dentro del årea DEF el hi- 
drato D coexiste con las soluciones saturadas dadas por la lmea EF. El årea 
FGC contiene de nuevo C puro en equilibrio con las soluciones saturadas 
a lo largo de FG. Sin embargo, en F, punto isotérmico invariante, la solu- 
tion estå saturada con D y C. Como todas las mezclas posibles de los dos 
ultimos quedan a lo largo de la lmea DC, las de enlace dentro del årea DFC 
finali/an sobre esta linca, como se demostro. Como desaparecen todas lar 
fases Kquidas cuando sc alcarua DC, debajo dc la linea solo puede existir 
una mczcla de solidos D, B y C. El sistema sulfato de sodio-cloniro dc: 
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sodio-agua a 15°C es im ejemplo de este comportamiento donde se formå 
el hidrato Na 2 S0 4 • 10 H.O. 

Un sistema en el cual los dos solidos que lo constituyen forman un hidrato 
tendrå un diagrama anålogo al de la figura 10-28 excepto que las lmeas 
de union en vez de intersectar en C, lo harån sobre C-H 2 0 en algun punto 
comprendido entre G y C. Anålogamente la lmea DC se elevarå sobre C. 




Un ejemplo dc un sistema tal lo constituyen el-cloruro de magnesia-cloruro 
de calcio-agua a 0°C, donde estån presentes los hidratos MgCl 2 . 6H 2 0 
y GaCl 2 • 6 H.O. 

Bajo ciertas condicioncs de temperatura aparecen cn algunos sistemas no 
solo los hidratos de un componente sino las sales anhidras. El diagrama 
de fases tiene entonces la apariencia de la figura 10-29. Ahora se obtienen 
tres curvas de saturacion, una para cada fase, y dos puntos invariantes F 
y G. La solucion del punto invariante F estå en equilibrio con D y B, Y 
cualquier mezcla dentro del area DFB darå las tres fases. p 0 r otra parte, 
cualquier mezcla que queda dentro dc BGC tiene a B y C en equilibrio con 
la solucion en el punto invariante isotérmico G. Un diagrama anålogo a la 
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figura 10-29 lo presenta el sistema sulfato de sodio-cloruro de sodio-agua, 
a 25°G. A esta temperatura aparecen como fases de saturacion tanto Na 2 S0 4 
corao el Na 3 S0 4 • 10 H.O. 

Formacion de sales dobles. Dos sales B y C, en vez de formår hidratos 
pucden reaccionar entre si formando una sal doble de formula general B n C m . 
Cuando asi sucede la composicion de ésta, quedarå sobre la linea BC, y la 
curva de saturacion de la nueva fase solida aparecerå en el triångulo de 
fases. En la figura 10-30 se muestra el diagrama correspondiente. El punto 




D indica la composicion de la sal doble, y la linea FG las composiciones 
saturadas de las soluciones con este compuesto. F y G son los dos puntos 
invariantes' isotérmicos. La primera de estas soluciones estå saturada con B 
y D, la segunda con D y C. 

La estabilidad de la sal doble en presencia de agua depende de donde 
cae la composicion de la sal a lo largo de BC. Si el punto D queda entre 
I y J, es posible preparar soluciones estables de la sal doble aiiadiéndole 

2- gua, como lo indica la linea D H 2 0, entonces se dice que la sal es de satu- 
racion congruente. Por otro lado, si la composicion de dicha sal queda, bien 
sea a la izquierda de 1 o a la derecha de J, cs imposible preparar una solu- 
cion saturada de la sal en agua anadiendo ésta a D. Cna linea trazada de 
D que queda entre B e / y va hasta el vértice de H-O no tocarå la cuma 
FG y nos da inia mezcla, bien sea dentro de las åreas BDF o BEF. Analoga- 
'nente, para D entre J y C una linea hasta el punto del agua no toca FG 
V se fonnarå bien sea una mezcla de D, C y una solucion saturada G, o una 
tnezcla de C y una solucion saturada. En cualquier caso la sal doble lleva 

3- cabo una descomposicion total o parcial. Las sales que se comportan de 
esta manera se dice que son de saturacion incongruente. Como un cjcmplo 
de sal doble de saturacion congruente se pucde mencionar al NH 4 NO. ( - 
AgNOa cn e l sistema del nitrato de plata-nitrato de amonio-agua a 30°C. 
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Pero cn el sistema nitrato de potasio-nitrato de plata-agua a la niisma tem- 
peratura, la sal doble formada, KN0 3 AgN0 3j se descompone por adicion 
de agua y es, por lo tanto, de saturacion incongruente. 

TIPO III. FORMACION DE COMPUESTOS TERNARIOS 

En ciertos sistemas no solo se forman compuestos binarios, sino también 
los ternarios que comprenden los tres componentes. La figura 10-31 muestra 
el diagrama de fases en el cual aparece un compuesto binario, el hidrato E, 
y el compuesto ternario D, constituido por B, E, y agua. Dentro del årea 
GUD el compuesto D se halla en equilibrio con las soluciones saturadas a 
lo largo de GH, y puede recuperarse de éstas. G y H son los puntos inva- 
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Figura 10-31. Formarion de un 
compuesto ternario. 



B C 



riantes isotérmicos. G estå saturado con las mezclas de B y D, H con los 
solidos D y E. Todas las mezclas son completamente solidas debajo de las 
lmeas BD y DE . Dentro del triångulo BDE las fases solidas son B, D y E; 
pero una vez cruzada la lmea BE para entrar en el årea BEC, las fases 
solidas son B, E y C. 

E! compuesto ternario D mostrado en la figura 10-31 evidentemente es 
del tipo de separacion incongruente y se descompone por adicion de agua. 
Podemos seiialar como ejemplos de tales compuestos al ^aCl 2 . MgCL ■ 12H;»0 
(tachidrita) en el sistema cloruro de calcio-cloruro de magnesio-agua a 15° C, 
y MgS0 4 . Na 2 S0 4 ■ H,0 en el sistema sulfato de magneso-sulfato de sodio- 
agua a la misma temperatura. Por otra parte, los compuestos ternarios tales 
corno los alurnbrcs cuya formula general es B 2 SQ, ■ C 2 (S0 4 ) 3 . 24 HjO, for- 
man sales de saturacion congruente que son estables en presencia de agua. 

TIPO IV. FORMACION DE SOLUCIONES SOLIDAS 



Cuando dos componentes s*31idos B y C son completamente solubles entre 
si, cn la fase solida sc obtiene una serie de soluciones solidas que varfan en 
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co inp°sici6n desde B puro a C puro desde una solucion de éstos en agua. 
Corno bajoestas condiciones solo aparecen dos fasesen el sistema, la solucion 
solida y la liquida saturada, no se observa un punto de invariancia. La fi- 
gura 10-32 muestra el diagrama de fases para tal sistema. En él la lmea DE 
da las composiciones de las soluciones saturadas en equilibrio con las so- 



HjO 




lidas de B y C de las composiciones mostradas por las diversas lmeas de 
union. En el årea sobre DE solo se obtienen soluciones no saturadas, debajo 
de esta lmea se presentan dos fases, las soluciones saturadas a lo largo de DE 
y las solidas en equilibrio con aquéllas. 



TIPO V. MISCIBILIDAD PARCIAL DE LAS FASES SOLIDAS 

Finalmente, la figura 10-33 muestra el diagrama de fases de un sistema 
en el cuai las fases solidas B y C son parcialmente solubles entre si. Bajo 
estas condiciones resultan dos conjuntos de soluciones solidas, el uno de C 



H,0 



\ 




Figura 10-33. Miscibilidad par- 
cial de las fases solidas. 



B D EC 



en B, oscilando entre los puntos B y D, y el otro de B en C, comprendido 
entre E y C. La ]inea FG da las composiciones de las soluciones saturadas 
en equilibrio con la primera serie y la GH las en equilibrio con la segimda. 
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Entre los puntos D y E las mezclas de B y C dan dos fases solidas de las 
cuales una tiene la composicion D, la otra E. G es un punto invariante 
isotérmico tal que cualquier composicion global que queda dentro del årea 
DGE produce esta solucion, y dos solidas D y E en equilibrio con ella. 

EL DIAGRAM A DE FASES TRIDIMENSIONAL 

Los diversos diagramas triangulares descritos hasta aquf son realmente 
secciones isotérmicas de una figura solida que consiste de una base trian- 
gular equilåtera, a lo largo de la cual se grafican las concentraciones, y el 
eje vertical da las temperaturas. Tal diagrama se construye por estudio de 
un sistema ternario dado a diversas temperaturas y adaptacion posterior 
de las secciones isotérmicas en un modelo tridimensional? El resultado de 
esta clase de estudio para el sistema hismuto-estano-plomo, se muestra esque- 
måticamente en la figura 10-34. Las relaciones en este sistema son las mås 
simples encontradas, porque aquf solo aparecen los componentes puros como 
fases solidas. 



C 




Figura 10-34. El sistema Bi-Sn-Pb 
a diversas temperaturas. 



Sn 



En la figura 10-34 A, B, C dan los puntos de fusion del bismuto, es- 
taiio y plomo, respectivamente. Cada cara del prisma indica a su vez el 
comportamiento de un sistema de dos componentes. Asi la cara ADB-Sn-Bi 
muestra que el par binario bismuto-estano da un diagrama del tipo eutéctico 
sencillo con el punto eutéctico en D. Anålogamente, los puntos E y F mues- 
tran los eutécticos de los sistemas estano-plomo y bismuto-plomo. Cuando 
el plomo se agrega al par binario bismuto-estano, la posicion del punto D 
cambia a lo largo de la Knea DG de acuerdo con la cantidad de plomo &a- 
dido. De igual manera la adicion de estano a F cambia su posicion segun 
FG, y la adicion de bismuto a E cambia cste punto segun la lfnea EG. Todas 
pstas lfneas intersectan eventuaSmente en G. 
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Las lineas FG, DG y GE dividen ia superficie total del prisma en tres 
partes distintas H, / y J. A todas las temperaturas por encima de estas super- 
fi c ies existe solamente sustancia fundida. Tan pronto como se alcanza una 
superficie, sin embargo, comienza a separarse una fase solida. Sobre H la 
fase solida es el bismuto; sobre /, plomo; sobre /, estano. Estas superficies 
representan, por esa razon, equilibrios bifåsicos que comprenden a un com- 
ponente puro y sustancia fundida. Como FG es la linea de interseccion de la 
superficie H, que comprende un equilibrio entre el bismuto solido y fun- 
dido, y la superficie /, que involucra plomo solido y fundido, esta linea 
debe representar tres fases en equilibrio, que son: el bismuto, el plomo y 
la sustancia fundida. Por anålogo razonamiento, se encuentran en equilibrio 
a lo largo de la linea GE, el estano, el plomo y el fundido, y a lo largo de DG 
el bismuto, estano y la sustancia fundida. Cuando estas lineas se juntan 
eventualmente en G, coexisten cuatro fases, tres solidas y el fundido. Como 
para cuatro fases en equilibrio un sistema de tres componentes a presion 
constante posee cero grados de libertad, el punto G debe ser el punto inva- 
riante absoluto del sistema, que tiene lugar solo a una temperatura fija y 
debe corresponder a una composicion constante" de los tres componentes. 
Para el sistema bismuto-estano-plomo las cwrdenadas de G son 97°G y 
aproximadamente 51 por ciento de bismuto, 16 de estano y 33 de plomo. 
Debajo de 97°C no hay fundido en el sistema y, por lo tanto, solo coexisten 
tres fases solidas. 
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t^OBLEMAS 

I. Senal;ir cuåntos componentes hay en cada uno de los sistemas siguientes: 
a) H a ( S ) + N 2 (g) 

c) Una solution de Ga(N0 1 ), en agua. 

d) Una solucion acuosa de NaCl + Na 0 SO i . 

e) Una solucion acuosa de KC1 -i Na_S0 4 . Resputtta.: a) dos; b ) uno. 
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2. ;Cuåntos grados de libertad poseera cada uno de los sistemas enumerados en 
el problema 1 ? 

3. f Cuåntos grados de libertad tienen cada uno de los sistemas siguientes?: 

a) ELNaCl(s) en equilibrio con su solution saturada a 25°C y 1 atm de presion. 

b) I, (s) en equilibrio con su vapor. 

c) I, (s) en equilibrio con su vapor a 50°C. 

d) HCl(g) y NH a (g) en equilibrio con IS'H 4 Gl(s) cuando el equilibrio se alcan- 
za principiando con los gases Unicamente. 

e) HCl(g) y NH 3 (g) en equilibrio con NH 4 CI(s) cuando el equilibrio se obtiene 
coinenzando unicamente con el solido. 

4. a) En relation con la figura 10-3, describanse todos los cambios que tendran 
lugar cuando el azufre se calienta lentamente a la prcsion P 1 desde el punto X a la 
temperatura T 1 al Y a la temperatura !T 2 . iCuåles de los equilibrios hallados seran 
estables? 

b) Describir los cambios que tienen lugar en el sistema cuando se pasa desde 
el punto X al Y si el azufre se calienta råpidamente. iQué equilibrios de los que se 
establecen son estables? 

5. De la information si-miente dibujar y rotular el diagrama de fases del 
CHjCOOH. a) El punto de fusion del solido es 16.6°G bajo su propia presion de 
vapor de 9.1 mm; b) el CH 3 COOH solido existe en dos modificaciones, I y II, siendo 
ambas mås densas que el liquido, y I es la modificacion estable a presion baja; c) las 
fases I, II y el liquido se encuentran en equilibrio a 55.2°C bajo una presion de 
2,000 atm; d) la temperatura de transition de I a II disminuye a medida que decrece 
la presion. 

6. Supongamos que un sistema de un componente presenta una fase de gas, una 
de liquido y tres modificaciones solidas. ^Cuantos equilibrios de una, dos, tres y 
cuatro fases ron posibles en el sistema? 

7. Andrews {/. Phys. Chem,, 29, 1041 (1925)] da los datos siguientes para el 
sistema o-dinitrobenceno-^-dinitrobenceno : 

% mol del compuesto para Punto inicial de fusion, °G 



100 


173.5 


90 


167.7 


80 


161.2 


70 


154.5 


60 


146.1 


50 


136.6 


40 


125.2 


30 


111.7 


20 


104.0 


10 


110.6 


0 


116.9 



Construir el diagrama de temperatura-composicion del sistema, y determinar de ^ ' a 
temperatura eutéctica y composicion. 

8. Usando Ja gråfka construida en el problema anterior, hallar el porcentaj e 
inåximo de f-dinitrobenceno puro que se obtendrå por cristalizacion de las mezclaJ 
de los dos itimpuntiit qnr lontcnian uri^injlmcntc 9. r >%, 1^'/' y 45 9f del com- 
pucsto para. lie\fiuesla. 98, + Vf para el priinero. 
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9. Del diagrama de fases del sistema Cd-Bi dado en el texto, estimar la solubi- 
lidad del Cd en Bi a 200°C. Respuesta: 110.5 g/100 g de Bi. 

10. El sistema n-heptano y 2,2,4-trimetilpentano presenta un punto eutéctico sim- 
ple a J 114.4° G que corresponde al 24% molar de n-heptano. {Smittenberg, Hoog- 
v Henkes, J. <Am, Ckem. Soc„ 60, 17 (1938).] Determinar analfticamente el porten- 
taje molar maximo del ultimo compuesto que se recupera por cristalizacion de 
mezclas de los dos compuestos que contienen 80, 90 y 95% de n-heptano. 

11. En el sistema NaCl-H 2 0 se observa un eutéctico simple a —2 1.1° C para 
una solution que contiene el 23.3% en peso de cloruro de sodio, donde el NaCl • 2 H 2 Q 
y el hielo cristalizan de la mezcla. A una composicion del 27% en peso de NaCl y 
a — 9°C existe un punto peritéctico donde el hidrato se descompone para formaT 
cloruro de sc-dio anhidro. El coeficiente de temperatura de solubilidad del NaCl 
anhidro es muy pequefio y positivo. Hacer un esquema aproximado del sistema mos- 
trando claramente las fases en equilibrio en las diversas åreas, y a lo largo de las 
diversas curvas del diagrama. 

12. Usando la figura 10-7, dibujar e interpretar las curvas de enfriamiento que 
resultarian cuando se enfrian las sustancias fundidas que corresponden a los porcen- 
tajes molares de un 20, 40 y 60 de cloruro férrico. 

13. Teniendo en cuenta la figura 10-9, establecer las condiciones de temperatura 
y composicion que deben reunirse a fin de cristalbar en estado de pureza el ccm- 
Puesto CaF., . CaCl 2 a partir del sistema CaF 2 -CaCl 2 . 

14. Teniendo en cuenta la figura 10—11, explicar como se procederia para obtener 
una cantidad optima de cristales puros de MgSO é . 6H 2 0 desde una solution acuosa 
diluida de MgS0 4 . 

15. El sistema SO R -H 2 0 exhibe puntos de fu$i6l\ congruentes en las composi- 
ciones en peso de 68.96%, 81.63% y 89.89% de SO,. £Cuåles son las formulas de los 
compuestoS correspondientes? Respuesta: H 2 S0 4 • H 2 0 en el primer æso. 

16. Completar e interpretar el diagrama de fases de la figura 10—35, del sistema 
Al-Ni, explicando cuåles se encuentran en equilibrio bajo las diversas condiciones 
representadas por las areas y curvas. 




O 
At 
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Fisura 10-35. 
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17. En el problema precedente dibujar las curvas de enfriamiento que muestran 
la solidificacion de las sustancias fundidas que tienen las composiciones a, b y c. 

18. jPuede la adicion de una pequefia cantidad de impureza a un compuesto puro 
disminuir siempre su punto de fusion? Explicar la respuesta. 

19. El yodo se disuelve tanto en agua como en CCI,,, pero estos ultimos son prac- 
ticamente inmiscibles entre si. Aplicar la regla de las fases al sistema H^O-CCl^-I,, 
y explicar qué variables deben especificarse a fin de determinar el estado del sistema. 

20. Se dan los siguientes datos para el sistema agua-alcohol-benceno a 25°C. Las 
dos primeras columnas dan los porcentajes en peso del alcohol y benceno en una 
capa, mientras que la tercera columna da el porcentaje en pero de agua en la capa 
conjugada de éstas. 

Capa I Capa II 



% C 6 H 6 


% C,H 5 OH 


% KJ 


1.3 


38.7 




9.2 


50.8 




20.0 


52.3 


3.2 


30.0 


49.5 


5.0 


40.0 


44.8 


6.5 


60.0 


33.9 


13.5 


80.0 


17.7 


34.0 


95.0 


4.8 


65.5 



Construir el diagrama de fases del sistema, y trazar las HneaS de union. 

21. Una solucion acuosa contiene el 46% en peso del alcohol etilico. Usando 
el diagrama del problema precedente, hallar cuånto alcohol podria extracrse de 25 g 
de aquella solucion con 100 g de C 6 H 6 . Respuesta: 5.05 g. 

22. A. W. Francis [/. Am. Chem. Soc, 76, 393 (1954)] obtuvo los datos siguien- 
tes de los sistemas ternarios nitrobenceno-metanol-isooctano a 20°C: 

% en peso % en peso _ 



Isooctano 


Metanol 




Isooctano 


Metanol 


30.4 


69.6 




23.8 


0 


36.5 


53.8 




27.6 


3.7 


40.0 


46.1 




35.1 


7.4 


48.7 


32.0 




47.0 


7.5 


50.3 


28.8 




51.6 


7.0* 


59.5 


21-9* \ 




55.2 


6.4 


84.4 


9.8 




68.3 


3.2 


92.5 


7.5 




76.2 


0 



• Punto de doblez. 
Graficar estos datos e interpretar los resultados del diagrama de fases. 

23. Mediante el diagrama obtenido en el problema anterior, describir los efectos 
que se producirån cuando: 

a) Se agrega progresivamente isooctano a una mezcla 1:1 en peso de metanol 
y nitrobenceno. 

b) Se adiriona nitrobenreno a una mezcla 1:1 en peso de mtrobenceno e iso- 
octano. 
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c) Se adiciona metanol a una mezcla 1 : 1 en peso de nitrobencena e isooctano. 

d) Se adiciona una mezcla de 1:1 de nitrobenceno e isooctano a otra 1:1 de 
metanol e isooctano. 

24. Se dan por Prutton, Brosheer y Maron IJ. Am. Ckem. Soc, 57, 1656 ( 1935)] 
los datos siguientes del sistema NH 4 CI-NH 4 N0 3 -H 2 0 a 25 °C: 



Solution 


saturada 


Residuo 


humedo 


% NH 4 N0 3 


% XH 4 C1 


% NH 4 N0 3 


% NH 4 


67.73 


0 






66.27 


2.00 


88.20 


0.79 


64.73 


3.82 


88.00 


1.34 


62.24 


5.58 


90.25 


1.65 


61.68 


6.97 


87.65 


2.28 


53.49 


11.08 


23.31 


62.22 


36.99 


15.80 


13.63 


66.29 


19.05 


21.81 


7.09 


72.75 


0 


28.33 







Construir e interpretar el diagrama de fases del sistema, y determinar la composicion 
ternaria. tHay alguna evidencia de formation de hidrato o de una sal doble en este 
sistema? 

25. For medio de la gråfica cemstmida- en el problema anterior, determinar la 
recuperacion teorica maxima de NH 4 C1 de una mezcla de sal seca de NH 4 Clif4H 4 X0 3 
que contiene el 80% en peso de NH 4 CI. Respuesta: 96.1% 

26. En el sistema KN0 3 -NaX0 3 -H 2 0 existe un punto ternario a 5°C cn el cual 
las dos sales asihidraa se encuentran en equiiibrio con una solucion saturada que 
contiene fcl 9.04% en peso de KNO, y el 41.01% de NaN0 3 . Determinar analitica- 
merjte el peso maximo de KNO, puro que puede recogerse desde una mezcla salina 
cjue contiene 70 g de KNO, y 30 g de NaNO a por cristalizacion desde una solucion 
acuosa al 5°C Respuesta: 90.5% 



H,0 




(NHJjSO« LijSQ, 
Figura 10-36. 

27. Completar e interpretar cl diagrama de fases, figura 10-36, del sistema 
(NH,) ;; SCYLi 2 S0 4 -H.,0 a 25° C. 
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28. i En el diagrama del problema anterior, cuål sera la composicion de los pri- 
meros cristales formados por la evaporacion del agua de soluciones de composicion 

*, y, z a 25°C? 

29, En condiciones adecuadas se forman a partir del sistema Ba(OH) 2 -NaOH- 
H 2 0 los hidratos siguientes a 30°C: Ba(OH) 2 ■ 8 H^O, Ba(OH) 2 . 3 H 2 0, Ba(OH) 2 - 
H,0 y NaOH . H-,0. Dibujar e interpretar el diagrama de fase de este sistema. 



11 

CONDUCTANCIA 
Y EQUILIBRIO IONICO 



La electroqufmica es una rama de la ffsico-qufmica que trata de la inter- 
relacion de los fenomenos qufmicos y eléctricos, asi como del estudio de las 
propiedades eléctricas de las soluciones de los electrolitos estableciendo una 
relacion entre la accion qufmica y eléctrica de tales sistemas. 

Los fenomenos encontrados en electroqufmica son de tal importancia 
teorica y 'pråctica que tanto éste como el siguiente capitulo se dedicarån 
a una exposicion de los diversos aspectos del problema. 



LA LEY DE OHM Y LAS UNIDADES ELÉCTRICAS 

La intensidad de una corriente eléctrica que pasa por un conductor, esto 
es, la cantidad de electricidad que fluye por segundo, viene determinada por 
la diferencia de potencial aplicado a través del mismo, y por la resistencia 
ofrecida por el conductor a la corriente. De acuerdo con la ley de Ohm, 
la relacion entre estas cantidades estå dada por 

i = | (i) 

donde / es, la intensidad de la corriente que fluye por una resistencia R bajo 
un potencial aplicado E. De esta ecuacion resulta evidente que / es directa- 
mente proporcional a la diferencia de potencial e inversamente a la resis- 
tencia. Por una eleccion de unidades adecuada, la constante de proporcio- 
nalidad se hace igual a la unidad. 
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Las cantidades eléctricas se pueden expresar en unidades electromagné- 
ticas (uem) del sistema egs, que se basan en la ley de atraccion o repulsion 
de los imanes; en unidades electroståticas (ues), basadas en la ley de Cou- 
lomb sobre la fuerza de atraccion de cargas eléctricas o bien en unidades 
absolutas deiivadas de las uem. Desde el primero de enero de 1948, el Bureau 
of Standards de los Estados Unidos ha adoptado el ultimo sistema como 
oficial en ese pafs.' Antes de esta fecha, el utilizado se conocfa como sistema 
de unidades internacional. 

En el sistema de unidades absoluto las de intensidad, potencial y resis- 
tencia respectivamente son el amperio, uoltio y ohmio absolutos respecti- 
vamente. Los correspondientes en el sistema internacional son el amperio, 
uoltio y ohmio internacionales. En este Ultimo sistema se define el amperio 
como la intensidad de una corriente tal que al pasar por una solution acuosa 
de nitrato de plata deposita 0.00111800 sy de plata por segundo. El ohmio 
internacional se definio como la resistencia a 0°G de una columna de mer- 
curio de seccion transversal uniforme de 106.300 cm de longitud que con- 
tiene 14.4521 g de mercurio. De estas dos unidades y la ley de Ohm, se de- 
duce inmediatamente que el voltio internacional es la diferencia de poten- 
cial requerida para hacer pasar una corriente de un amperio a través de 
una resistencia de 1 ohmio. 

Segiin el sistema de eleccion, la unidad de cantidad de electricidad que 
resulta, bien es el culombio absoluto o internacional, que es la transportada 
por una corriente de un amperio en un segundo. Como la cantidad de 
electricidad que lleva una corriente debe ser igual a la velocidad de trans- 
porte multiplicada por el tiempo, la carga Q transportada por la corriente / 
en t segundos debe ser igual a 



culombios. Otra unidad de cantidad de electricidad que se emplea con fre- 
cuencia es el faradio, 3, que vale 96,490 culombios absolutos. 

El trabajo eléetrico w efectuado cuando una corriente de intensidad / 
pasa durante t segundos por una resistencia a través de la cual existe una 
diferencia de potencial estå dado por la ley de Joule, 



donde w se expresa en julios. Este es la unidad de energfa eléetrica definida 
como la cantidad de trabajo realizado por una corriente de 1 amperio circu- 
lando durante un segundo bajo una diferencia de potencial de 1 voltio. El 
trabajo en julios es fåcilmente convertible en otras unidades de energfa 
mediante las relaciones 



Q = It 



(3) 



w = £It = £Q 



(3) 



1 julio (abs.) - 1 X 10' ergios = 0.2390 cal 



(4) 



i National Bureau of Standars Circular C 459 (1947) 
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Finalmente, la velocidad a la cual se realiza un trabajo por una corriente 
eléctrica se expresa en vatioSj siendo éste el trabajo producido por un julio 
en un segundo, y es obviamente una unidad de potencia eléctrica. De la 
ecuacion (3), la potencia en vatios p de una corriente es 

P = a = £Q (5) 

Una unidad mayor de potencia es el kilovatio, que vale 1000 vatios. 

La tabla 11-1 senala relaciones de magnitud entre las unidades eléctricas 
en los diversos sistemas. Como la diferencia entre los valores de las unidades 
para una cantidad dada en los sistemas internacional y absoluto, general- 
mente es despreciable a nuestros fines, no se harå ninguna distincion de 
ellos excepto cuando sea necesario. 



Tabla 11-1. Comparacion de las unidades eléctricas en varios sistemas 
(Cada cantidad en la primera columna es igual a todas las restantes situadas 
sobre la misma linea) 



-JEl&etTDmagnético Electroståtico 
Absoluto Internacional (uem egs) (uesegs) 











w — — _ — — 


1 voltio 


0.999670 voltios 


1 


X 10» 


J :;nr> 


1 amperio 


1.000165 amperios 


1 


xio-i 


2.9978 X 10° 


1 ohmio 


0.999505 ohmios 


1 


x 10 9 


% X 10-n 


l culombio 


1.000165 culombios 


1 


X 10-i 


2.9978 X 10 9 


1 vatio 


0.999835 vatios 
' 0.999835 julios 


I 


x 10 7 


0.9993 X 10' 


L julio 


1 


x 10 J 


0.9993 x 10' 



CONDUCCION ELECTROLITICA 



El flujo de electricidad por un conductor involucra una transferencia 
de electrones desde un punto de potencial mås negativo a otro de menor 
negatividad. Sin embargo, el mecanismo de transferencia no es siempre 
igual. En los conductores electronicos, como los metales solidos o fundidos 
y ciertas sales solidas (sulfuro cuprico, sulfuro de cadmio), la conduccion 
tiene lugar por emigration directa de los electrones a través del conductor 
bajo la influencia de un potencial aplicado. Aqui los åtomos o iones que 
Componen al conductor no intervienen en el proceso y, excepto por la vibra- 
tion respecto de sus posiciones medias de equilibrio, permanecen en sus 
lugares. Por otra parte, en los conductores electroliticos, que incluyen solu- 
ciones de electrolitos fuertes y débiles, sales fundidas, y también algunas 
sales solidas tales como el cloruro de sodio y cl nitrato dc plata, la transfe- 
rencia electronica tiene lugar por migracion ionlca, positiva y negativa, hacia 
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los electrodos. Esa migracion involucra no solo una transferencia de electri- 
cidad sino también el transporte de materia de una parte a otra del con. 
ductor. Ademås, el flujo de comente en los conductores electrolfticos va 
siempre acompanada de cambios quimicos en los electrodos que son muy 
caracterfsticos y especfficos de las sustancias que componen el conductor y 
los electrodos. Finalmente, mientras la resistencia de los conductores elec- 
tronicos se incrementa con la temperatura, la de los electrolfticos disminuye 
siempre que aumenta aquélla. 

El mecanismo por el cual una corriente eléetrica pasa por una solucion 
se comprende mejor con un ejemplo espeeffico. Con este fin consideremos 
una celda, figura 11—1, compuesta de electrodos inertes, en este caso platino, 
conectados a una fuente de corriente B y sumergidos en una solucion acuosa 
de cloruro de sodio. El electrodo C, conectado al lado negativo de B, se 
denomina cåtodo, y es aquél por el cual entran los electrones a la solucion 



a 




c 



procedentes de B, por ejemplo, una bateria. Al mismo tiempo, el electro- 
do A, conectado al lado positivo de la bateria se denomina dnodo, por el 
cual salen los electrodos de la solucion y regresan a B. En la solucion tenemos 
iones cloro y sodio, y también alguno de hidrogeno y oxhidrilo debidos a la 
ionizacion muy ligera del agua. Ahora bien, cuando el circuito se cierra Y 
pasa la corriente por la solucion, se encuentra que el gas cloro escapa 
en el ånodo y el hidrogeno en el cåtodo, mientras que se formå hidrokido de 
sodio en la solucion inmediatamente proxima al cåtodo. La explicacién 
de todos estos cambios es la siguiente: Los electrones entran en la solucion 
por el cåtodo C y al combinarse con los iones hidrogeno forman el elemento 
monoatomico. Entonces se combinan dos åtomos de hidrogeno formando 
una molécula de gas que escapa del electrodo. Las reacciones que tienen 
lugar pueden representarse asi: 

2 H + + 2 e (electrones) = 2 H 

2H = H.(g) 
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Los electrones abandonan la solucion en el ånodo, por descarga de los 
[ones cloro y cada uno de éstos produce un electron convirtiéndose en un 
£tomo de cloro. Los electrones liberados de esta manera fluyen por el circuito 
e xterno desde el electrodo a la fuente de potencial, mientras que los åtomos 
de cloro se combinan entre si para formår cloro gaseoso que escapa. Aqm 
j a s reacciones son : 

2 Cl- = 2 Cl + 2 G 
2CI = C! s (g) 

Vemos, pues, que los electrones desaparecen en el cåtodo para formår 
una molécula de hidrogeno, y simultåneamente otros dos se forman en el 
ånodo por los iones cloro al formår una molécula de cloro. El resultado 
neto es una transferencia de dos electrones desde el cåtodo al ånodo. 

Al cerrar el circuito, los iones negativos o uniones, emigran hacia el åno- 
do, mientras que los positivos o cationes van hacia el cåtodo. Como estas 
partfculas estån cargadas, su movimiento constituye una corriente eléctrica. 
Los aniones se mueven hacia el y de aquf que los electrones son 

transportados por estos iones desde el cåtodo. De nuevo, como el transporte 
de electricidad positiva hacia la izquierda puede considerarse un flujo de 
electricidad negativa hacia la derecha, la migracion de los cationes hacia 
el cåtodo es equivalente al flujo de electrones en direccion opuesta. En 
consecuencia, el resultado neto de la migracion es un desplazamiento de 
los electrones por la solucion en la direccion de la corriente, y cada ion 
transporta una parte de la corriente total de electricidad a través de la 
solucion. 

La formacion del hidroxido de sodio en la porcion catodica de la celda 
se comprende cuando recordamos que dc esta parte de la solucion los iones 
hidrogeno han sido removidos por descarga en los electrodos, dejando en 
solucion un exceso de iones oxhidrilo. Como éstos no tienen existencia inde- 
Pendiente de los positivos, los iones de sodio emigran al compartimiento 
catodico en cantidad suficiente para dar una solucion eléctricamente neutra. 
Cuando esta solucion de iones de sodio y oxhidrilos se evapora, se obtiene 
hidroxido de sodio. 

El proceso del paso de comente por un conductor eiectrolitico con todos 
los cambios quimicos y migratorios asociados, se denomina electrålisis. 

De la discusion anterior se deduce que el mecanismo de la electrolisis 
se resume estableciendo que : a ) los electrones entran y salen de la solucion 
a consecuencia de los cambios quimicos que se efectuan en los electrodos, y 
b) los electrones pasan por la solucion dehido a la emigracion ionica, y lo 
liaccn dc manera <! ue entran tantos como salen. 
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LEYES DE FARADAY DE LA ELECTROLISIS 

La reaccion qufmica durante la electrolisis en el ånodo no es siempre una 
deposicion ionica, sino que a veces es una reaccion de oxidacion tal como 
el paso de los iones ferrosos a férricos. De manera similar, la reaccion en e l 
cåtodo puede ser de reduccion, segun las circunstancias como acontece 
con el yodo que se transforma en iones yodo: o ei ion estånnico al reducirse 
a estannoso. De todas formas, Michaei Faraday encontro que la masa de 
una sustancia inuolucrada en la reaccion de cualquier electrodo es directn. 
mente proporcional a la cantidad de electricidad que pasa por la solution, 
enunciado que constituye la primera ley de Faraday de la electrolisis, y que 
experimentalmente se cumple con toda exactitud con tal que el paso de 
corriente tenga lugar solo por conduccion. Se aplica tanto a electrolitos 
fundidos, como a soluciones de éstos y es independiente de la temperatura, 
presion, o naturaleza del solvente si éste es capaz de promover la ionizacion 
del soluto. 

De la primera iey se calcula fåcilmente la cantidad de electricidad nece- 
saria para depositar un peso equivalente de plata. Un culombio absoluto 
deposita 0.00111797 g de plata, cantidad proporcional a la de la electricidad; 
por tanto, el numero de culombios necesarios para depositar el peso atomico 
de la plata, sera: 

107 870 

= 96,487 culombios absolutos 



0.00111797 



La pregunta que surge inmediatamente es: iQué masa de otras sustancias 
depositarå esta cantidad de electricidad? Si se conectan dos celdas,-una 
compuesta de electrodos de plata en nitrato de plata, y la otra de electrodos 
de cobre en sulfato de cobre y se conectan en serie, toda la corriente que 
pasa por la primera lo hace también por la segunda. Con este dispositivo 
se observa que el peso de cobre depositado es 0.0003293 g. Por esa razon 
la cantidad de electricidad necesaria para depositar el peso atomico del cobre, 
63.51 g, es 

63.54 

193.000 = 2(96,500) culombios 

0.00113293 

Sin embargo, el cobre es divalente y su equivalente es 63.54/2 g. En 
consecuencia, depositar un equivalente de cobre exige solo la mitad de la 
cantidad senalada antes; es decir, 96,500 culombios. 

A partir de una serie de experimentos Faraday establecio su segunda ley 
de la clertrolisis, segun la cual lar masas de diferentes sustancias producidas 
por el paso de- una corriente son directamente. proportionales a sus peros 
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e quivalcntes. También se puede establecer esta ley de otra manera diciendo 
que la mhrna cantidad de electricidad producirå cantidades equiualentes 
quimicam^nte de todas las sustancia que resultan de cste proceso. Mås aun, 
como 96,487 culombios dan un equivalente de plata, una consecuencia 
directa de la scgunda. ley de Faraday es que durante la electrolisis, 96,487 
culombios de electricidad darån un peso equivalente de cualquier sustancia, 
cantidad que se conoce como faradio (sfmbolo, 7) y que en los cålculos 
ordinarios se considera igual a 96,500 culombiw. 

Es esencial tener en cuenta que un faradio producirå un equivalente 
de cada uno de los productos primarios de la electrolisis, es decir, de uno de 
los formados directamente por la corriente y no por subsecuente action 
quimica, pues en este ultimo caso no tienen vigencia las leyes de Faraday. 
Por ejemplo, 1 faradio que pasa por una celda de cloruro sodico produce 
un equivalente de cloro, hidrogeno e hidroxido de sodio. Estos son los 
productos primarios de la electrolisis. Sin embargo, puede suceder que el 
cloro se difunda en el compartimiento catodico y reaccione con el hidroxido 
de sodio formando asi hipoclorito y clorato sådico, entonces las cantidades 
de éstos no dependerån de la de electricidad que ha circulado por la celda, 
sino de las condiciones de operation. De hecho, es posible evitar la forma- 
tion de estos productos /ecundarios si se pone el debido cuidado, pero no 
sucede asf con los primarios. 

Al aplicar las leyes de Faraday, Vi peso de los productos primarios for- 
mados por cualquier proceso electrolitico se calcula fåcilmente conociendo la 
intensidad de la corriente y su tiempo de circulacion. Asi, supongamos que 
se electroliza una solution de nitrato de plata entre dos electrodos de plata 
con una corriente de 0.20 amperios fluyendo durante 30 minutos. La canti- 
dad de electricidad que pasa por la celda es 0.2 X 30 X 60 = 360 culom- 
bios, y de aquf que el peso de plata depositada es 360/96,500 equivalentes, o 

107.87 x 360 nAn „, 

■ = 0.4024 sr 

96,500 g 

De igual manera que la primera ley de la electrolisis, la segunda se man- 
tiene muy rfgidamente para electrolitos, tanto fundidos como en solution. 
Su validez es de nuevo independiente de la temperatura, presion y natu- 
raleza del solvente. La razon para la exactitud de estas leyes, asi como una 
apreciacion de su significado se obtiene mediante un cålculo sencillo. La 
Carga de un electron es igual a 1.602 x 10~ la culombios absolutos de elec- 
tricidad. En consecuencia, el numero de electrones por faradio es 

96,487 

6.023 x 10- 2 electrones 



1.602 x 1CF 715 

exactamente el numero de Avogadro. De aqui que un faradio estå asociado 
con 6.023 X 10" J particulas de carga unitaria, o, en general, con un equiva- 
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lente de una sustancia. Un equivalente de iones positivos ti ene una deficierj. 
cia de este numero de electrones, mientras que uno de iones negativos ] 0 
tiene en exceso. Cuando pasa 1 faradio por una solucion, se remueve e j 
numero de Avogadro de electrones del cåtodo por reduccion de un equiva- 
lente de sustancia, y se donan al ånodo ese mismo numero como consecuen- 
cia de alguna oxidacion. El equivalente al numero de Avogadro de electro nes 
se transporta por migration de iones positivos y negativos a sus respectivo s 
electrodos a través de la solucion. Por este procedimiento, el proceso entero 
de electrolisis se convierte en si mismo a uno de transporte de un numero 
dado de electrones a través del electrolito conductor. Puesto que un numero 
de electrones no depende de la presion, temperatura, u otros factores, tam- 
poco lo deberå hacer el proceso electrolitico, como en efecto sucede. 

Puesto que las leyes de Faraday se obedecen tan rigidamente, pueden 
emplearse para determinar la cantidad de electricidad que pasa por un con- 
ductor al observar los cambios qumricos producidos por el paso de una 
misma corriente por una celda electrolrtica, y cuando ésta se construye con 
dicho proposito, se denomina culombimetro. Este se coloca en el circuito 
en serie con otro aparato cualquiera y se deja trabajar tanto tiempo como 
la corriente estå pasando, luego se remueve, y los cambios producidos 
por la corriente se determinan por algun procedimiento adecuado. 

El culombimetro de plata se emplea comunmente en trabajos de preci- 
sion, y consta de una cåpsula que sirve de cåtodo y recipiente y su ånodo 
es de plata. El electrolito es una solucion acuosa de nitrato de plata purifi- 
cada. Antes de la operation se pesa la cåpsula y monta la celda. Después 
de realizada la electrolisis se decanta el electrolito cuidadosamente, se lava 
asimismo el precipitado de plata sobre la cåpsula con agua destilada y ambos 
se pesan juntos después de secos. Del aumento de peso se deduce, entonces, l a 
cantidad de electricidad que pasa por el culombimetro. Si se tiene cuidado, 
estos aparatos proporcionan una exactitud mejor que 0.05 por ciento en 
sus mediciones. 

El culombimetro de yodo 2 también da una gran precision; en él, se 
desprende yodo desde una solucion de yoduro de potasio al pasar una co- 
rriente que se valora por titulacion con tiosulfato sodico o åcido arsenioso. 
Cuando no se necesita mayor precision se emplean los culombimetros de 
cobre que consisten de electrodos de cobre en una solucion de sulfato 
de cobre, donde este elemento se determina por peso. 



TRANSFERENCIA Y NUMEROS DE TRANSFERENCIA 

Aunque la corriente se transporta a través de una solucion por migra- 
cion de iones positivos y negativos, la fraccion de corriente total transportada 

2l'au detdlles de ésto y utros culombimetrcxs véase cl !ibr<i dc Marlnnes senalad° 
al final de rste caphulo. 

i 
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por 



cada uno no es necesariamente igual. Asf, en soluciones diluidas de sul- 



j- at0 de magnesio, este ion lleva aproximadamente un 0.38 de la corriente 
total) mientras que el ion sulfato acarrea el resto, esto es, 0.62. Anåloga- 
faetite, en las soluciones diluidas de åcido nftrico el ion nitrato transporta 
s<5]ø 0.16 de la carga total y el ion hidrogeno el 0.84 restante. Los iones 
5U ]fato e hidrogeno transportan la fraccion mayor de corriente porque se 
røueven con mayor velocidad que los restantes iones presentes. Si lo hicieran 
CO n igual velocidad transportarfan la misma cantidad total de electricidad. 

general no sucede asf y, en un cierto periodo, el mås veloz pasarå por 
u n piano determinado cualquiera en una mayor proporcion y realizarå 
también un porcentaje mayor de trabajo en el transporte de corriente. 

La relacion cuantitativa entre la fraccioft de corriente conducida por 
u n ion y su velocidad se establece de la manera siguiente. Consideremos 
dos placas paralelas con una separacion de d cm, figura 11-2, a través de 




Figura 11-2. Relacion entre la co- 
rriente y las velocidades ionicas. 



l as cuales se aplica un potencial £, y entre ellas existe un volumen de elec- 

trolito dado. Designamos a la velocidad promedio del cation en esta 

solucion por v + cm/seg, la carga del ion por z + y el numero de iones de 

esta naturaleza por n+. De manera anåloga, sean u., z. y n. la velocidad, car- 

g a Y numero de aniones. Entonces la cantidad de electricidad transportada 

P°r el cation en 1 seg, es decir, la corriente debida al cation, sera toda la elec- 

trl cidad posefda por los cationes situados a una distancia menor que v + 

^ plato ncgativo o, con otras palabras, todos aquellos contenidos en el 

volum en ABCDEFGH. El numero de ellos estå dado por la fraccion v + /d 

d e un total n+v+fd. 

Gomo la carga dc cada ion cs z +3 y la cantidad de electricidad asociada 

P° r unidad de carga es e, la corriente transportada por los iones positivos 
deb e ser 



(6) 
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De manera anåloga, la corriente que lk\an los aniones a la placa positiva, 
es la que corresponde a toda la electricidad que poseen los aniones en cl 
volumen AB'CDEFG'H'; esto es, 

/_ = H±L (7) 
d 

En consecuencia, la corriente total transportada por ambos iones es 

I^L + I_ = !^- n ±!± (8) 
d 

Pero la condicion de electroneutralidad de la solucion exige que la carga 
total de los cationes debe ser igual a la de los aniones, o sea 

— Tl-Z. (9) 

Por esa razon, 

n^ev + + n+z + ev. 



1 = d 



De las ecuaciones (6) y (10), la fraccion de corriente total transportada 
por los cationes f +J se deduce que vale 

7+ n+v+z+e 

1+ — —r — 



I n+z+e(v+ + v-) 

(11) 



mientras que la fraccion de corriente conducida por los aniones, % se deduce 
de las ecuaciones (7) y (10) que, es 



I n + 2 + e(t' + + »_) n + z + e(v+ + v~) 
= (-^~) (12) 

donde f + y i- son los numeros de tramporte o transferencia del cation y 
anion, respectivamente. Estos numeros dan la fraccion de corriente total 
transportada por un ion dado en una solucion. Al dividir la ecuacion (11) 
por (12) vemos que 

f l = v -l (13) 

t - L l _ 

dc aqui que los numeros de transporte de los ioncs, y las fiacdones de la 
corriente total que llevan, son directamente proportionales a sus velocidades 
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a bsolutas, que cuando se igualan, f+ = t ambos iones contribuyen lo mismo 
en la conduccion. Cuando no son iguales t+ y % ambos iones transportan 
proporciones diferentes de la corriente total. De cualquier manera, como 
entre los dos iones se conduce toda corriente, la suma de los dos numeros 
de transferencia debe ser la unidad; esto es, 

U + t. = 1 (14) 



REGLA DE HITTORF 

Como resultado del paso de la corriente por una solucion, los cambios 
de concentracion relacionados con la velocidad de los iones suceden en la 
proximidad de los electrodos. Para comprender la naturaleza de estos cam- 
bios y su dependencia con las velocidades ionicas, consideremos la celda 
rotulada I en la figura 11-3. Consideremos que esta celda estå dividida 
por los pianos imaginarios AA' y BB' en tres compartimientos: el anodo, 
centro y cåtodo, y supongamos ademås que cada compartimiento contiene 



f. 



Anodo 



+■ + ±_+ + 
tl£ —A>- 



Centro 

i 



li 

-+ + 4 : 



II' _ 

- + ri + + - 



Hf' 
+ + + + + 



Cåtodo 



+ 

+ + +- + 



A' 



Figura 11-3. Cambios de concen- 
tracion debidos a la transferencia. 



crrtco equivalentes de iones positi\os e igual niimero de negativ os, y que 
'as velocidades de los dos iones son iguales. Ahora bien, si se hace pasar 
cuatro faradios de electricidad por la celda, cuatro equivalentes de iones 
Positivos en el compartimiento catodico aceptarån electrones depositåndose. 

igual manera cuatro equivalcntes de iones negatkos en el compartimiento 
anådico cederån sus electrones al anodo y sc depositarån también. El resul- 
tado de estos cambios sc encuentra icsumido en II, pcro mientras suceden 
e^tos cambios en los electrodos, los iones migran a través de la solucion, y 
como en este caso se mueven con la misma veloiidad, cada uno de ellos 
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transportarå la mitad de la corriente; es decir, los cationes deben transportar 
2 faradios de electricidad de izquierda a derecha y los aniones esa misma 
cantidad en sentido contrario. En consecuencia, dos equivalentes de iones 
positivos deben movene del compartimiento anodico hacia el centro, y el 
mismo numero desde el centro al catodico. Simultåneamente, dos equiva- 
lentes de iones negativos se desplazarån del compartimiento catodico hacia 
el centro, y también dos de ellos desde el centro al interior del anodico. Si 
adicionamos estas migraciones a los cambios en los electrodos, el resultado 
final es HI, de donde es evidente que la concentracion en la division central 
quedo inafectada por el paso de la corriente. Por otro lado, las concentracio- 
nes en el compartimiento catodico y anodico han disminuido, pero el decre- 
cimiento que es de dos equivalentes, es el mismo para ambos. 

Sin embargo, la situacion es diferente cuando las velocidades de los 
iones no son iguales. Las partes I', II', III' de la figura 11-3 ilustran 
lo que sucede cuando la velocidad del cation es tres veces la del anion 
siendo de nuevo la cantidad de electricidad de 4 faradios. Como antes, se 
depositan en los electrodos 4 equivalentes, pero como cada cation lleva 
tres veces la corriente de un anion, deben emigrar tres equivalentes de 
iones positivos desde el ånodo basta el centro, y desde el centro a la divi- 
sion catodica. Al mismo tiempo, solo un equivalente de los aniones abandona 
la seccion catodica, y unicamente un equivalente también deja el centro 
por el compartimiento anodico. De HT, donde se da el estado final de la 
celda, se observa que no hay cambio de nuevo en la concentracion en 
la division central. Mås aun, como antes, existen variaciones de concentra- 
cion en los dos electrodos, pero en esta ocasion no son iguales. En efecto, 
el compartimiento anodico ha experimentado una variacion de concentra- 
cion igual a tres veces el del cåtodo. Si repetimos el argumento anterior, 
para las diversas velocidades ionicas, se observa que los cambios de concen- 
tracion en los electrodos como resultado de la electrolisis serån iguales uni- 
camente cuando las velocidades ionicas son iguales. Cuando son diferentes, 
también lo son las variaciones de concentracion en los electrodos. 

Una inspeccion de la figura 11-3 revela, ademås, que en el caso de 
velocidades iguales, la pérdida de concentracion cationica a causa de la 
emigracion desde el compartimiento anodico es la misma que la de la con- 
centracion anionica por emigracion desde la region catodica. Por otra parte, 
cuando v+:v- = 3:1, la disminucion de concentracion de cationes desde el 
compartimiento anodico, a causa de la emigracion, es tres veces al de los 
aniones a partir de la seccion catodica. Este paralelismo entre la disminucion 
de la concentracion debida a la emigracion y la velocidad del ion responsable 
de la misma conduce a la regla de Hittorf; esto es, 

Pérdrda de eauivalentes cationicos 

en el ånodo por migracion ^ v+ ^ t + (15) 
Pérdida de equiv. nnionicos en el cåtodo por migracion v - t. 
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Cotno la corriente total que cruza la celda, expresada en equivalentes, es 
proporcional a f+ + t- = 1, las consecuencias directas de esta regla son las 
proposiciones siguientes: 

pérdida de equiv. cationicos en el ånodo por emigracion _ _ ^ (IB) 
Equivalentes de corriente circulada 1 

pérdida de equiv. anionicos en el cåtodo por emigracion _ t. _ ; (17) 
Equivalentes de corriente circulada 1 



DETERMINACION DE NUMEROS DE TRANSFERENCIA 

Experimentalmente se determinan por tres procedimientos distintos: 
a) el método de Hittorf, basado en la observacion de los camblos de con- 
centracion alrededor de los electrodos por migracion; b) el método de la 
frontera må vil, y c) por medicion de fuerzas electromotrices. Aqui describi- 
remos los dos primeros procedimientos. La figura 11-4 nos muestra un dis- 
positivo tfpico para la determinacion de numeros de transferencia por el 
método de Hittorf. El aparato consta de una celda de transporte A, en serie 
con un culombimetro de plata C, ^onectados ambos en serie a una bateria B 
mediante una resistencia variable R. El miliampenmetro M en el circuito 




Figura 11-4. Aparato de transferen- 
cia por el método de Hittorf. 



Permite el ajuste de la corriente a un valor cualquiera drseado y hace posible 
una estimacion burda de la cantidad de electricidad que ba circulado por 
la celda. Esta se llena con el electrolito a investigar y se hace pasar la co- 
rriente suficiente tiempo para producir un cambio apreciable de concen- 
tracion alrededor de los electrodos. Se detiene el paso de corriente, se extrae 
la solucion desde uno o ambos rompartimientos electrodicos, se pesan y 
analizan. La cantidad de electricidad que pasa por la celda se obtiene a 
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partir del incremento de peso del cåtodo en el culombfmetro. Si conocemos 
la concentracion original: podemos olvidar la solucion del compartimiento 
central o analizarlo para ver si ha tenido lugar alguna difusion. Si se desco- 
noce, hay que analizar la seccion central después de su drenaje y peso, a 
fin de hallar la composicion original de la solucion. El ejemplo siguiente 
ilustra las etapas de un cålculo tfpico de los numeros de transporte a partir 
de los datos observados, y estå basado en la suposicion usual de considerar 
que emigran unicamente los iones, pero no el agua. 

Ejemplo: Para determinar los numeros de transporte de los iones en 
una solucion 0.200 molal de sulfato de cobre, se lleno la celda con la solu- 
cion y electrolizo entre dos electrodos de cobre durante algiin tiempo. La 
solucion catodica de la celda pesaba 36.4340 g y contenfa 0.4415 g de cobre. 
Ademås, el cåtodo en el culombfmetro mostro un incremento de peso de 
0.0405 g debidos al deposito de plata. De estos datos se desea calcular los 
numeros de transferencia de los iones cobre y sulfato. 

Los 36.4340 g de la solucion final catodica contenfan 0.4415 g de cobre, 
que corresponden a 0.4415 X CuS0 4 /Cu — 1.1090 g de sulfatode cobre. El 
peso del agua de esta solucion era de 36.4340 - 1.1090 = 35.3250 g. Ahora 
bien, como antes de la electrolisis la solucion era 0.2000 molal, cada gramo 
de agua estaba asociado con 0.2000 X GuS0 4 /l 000 g de sal. Por lo tanto, 
los 35.3250 g de agua tenfan asociados con ellos inicialmente 



35.3250 ^0.2000 X ^o^- 4 ) = 



35.3250 X 0.2000 X 159.60 



1000 

= 1.1276 g CuS0 4 

La pérdida de peso de sulfato de cobre en cl compartimiento catodico es 
igual a 1.1276 - 1.1090 = 0.0186 g, o sea, 2 X 0.0186/159.60 = 0.000233 
equivalentes. 

La corriente total que ha circulado por la celda viene dada por los 
0.0405 g de plata depositados, esto es, 0.0405/107.87 = 0.000375 equivalen- 
tes. En consecuencia, la pérdida de sulfato de cobre debida a la deposicion 
del cobre en el cåtodo debfa contener este numero de equivalentes. Pero la 
pérdida fue 0.000233, y la diferencia 0.000375 - 0.000233 = 0.000142 equi- 
valentes han emigrado dentro de esta division. Como el ion que se dirige 
hacia el cåtodo es el Cu + +,este numero de equivalentes deben håber sido 
conducidos por este ion y, en consecuencia, su numero de transporte es 

0.000142 
tc "- = 0000375 = °- 3/9 

mientras que el del SO" - vale 

W- = 1 - 0.379 = 0.621 



Determinacion de numeros de transferencia 419 

Podria haberse obtenido una comprobacion de estos valores al analizar 
la solucion anodica y calcular después los numeros de transporte a partir 
de aquélla. En relacion a esto se recordarå que el cobre se disuelve en el 
anodo y, por lo tanto, deberia haberse observado un incremento real en la 
concentracion de dicho elemento. Sin embargo, a causa de la migracion 
ionica fuera del compartimiento, el incremento no resultarå tan grande 
como cabe anticipar de la electricidad que ha circulado por la celda. 

En el método de frontera movil el mofimiento de los iones baj o la in- 
fluencia de un potencial aplicado se observa directamente en vez de proceder 
a calcularlo a partir de los cambios en los electrodos. Para ^omprender el 
principio de este método, consideremos especfficamente la determinacion 
de los numeros de transferencia de los iones hidrogeno en åcido clorhfdrico. 
El aparato requerido, figura 11-5, es anålogo al del método de Hittorf si se 




Figura 11-5. Numeros de transferencia 
por el método de la frontera movil. 



exceptua la celda. Esta vez, la celda consta de un tubo dispuesto vertical- 
mente y lleno con cloruro de cadmio y åcido en la formå mostrada, de 
nanera que hay entre ambos una frontera muy marcada. El cåtodo, inserto 
e n la parte superior, es un alambre de platino, mientras que el anodo en el 
iondo es una barrita de cadmio metålico. Cuando se hace pasar corriente, 
los iones hidrogeno emigran hacia arriba a través de la celda, y los de 
cadmio reemplazan su lugar, con lo cual, la frontera entre las dos soluciones 
Se desplaza hacia la Darte suDerior también. Si tenemos en cuenta el volumen 
el cadmio se disuelve en el anodo, el hidrogeno se desprende en el råtodo, 
recorrido por la frontera movil para cierta cantidad de electricidad que ha 
Pasado por la celda, es posible calcular el numero de transporte del ion hi- 
drogeno de la stguiente manera: 
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Supongamos que el volumen recorrido por la frontera en movimiento 
es V cc, cuando pasa de aa' hasta bb' al circular Q faradios de electricidad 
medidos con un culombimetro. Entonces, si la concentracion del åcido es 
de C equivalentes por litro, el numero de equivalentes de åcido transporta. 
dos hacia el cåtodo por la corriente es V x Cf 1,000 y este transporte lo ha. 
een los iones hidrogeno, y como la corriente total conducida es de Q equiva- 
lentes, el numero de transporte del ion hidrogeno, f + , estå dado por 



1000 Q 



(18) 



Aunque asi como se describe este método parece simple, en realidad 
deben cumplirse ciertas condiciones al elegir las soluciones a emplear en 
conexion con lo que se estudia, siendo necesario aplicar algunas correcciones. 
El estudiante encontrarå una åiscusion detallada de este procedimiento en 
las obras de Maclnnes, 3 que junto con Longsworth, han hecho valiosas 
contribuciones en la téenica y precision de este método. 

En la tabla 11-2 se dan los niimeros de transferencia de los cationes 

Tabla 1 1—2. Numeros de transferencia de los cationes 



Concentracion (equivalentes por litro) 
(°Cf) 0.005 0.01 0.02 0.05 0.10 0.20 0.50 1.00 



Temp. 



HQ 



HN0 3 

H 2 S0 4 

NH 4 C1 

A g N0 3 

LiCl 

KC1 

NaCl 

NaOH 

NaG 2 H,0 2 

CaCl 2 

CdSO + 

CuSO t 



0 

18 

25 

20 

20 

25 

25 

25 

25 

30 

25 

25 

25 

25 

18 

18 



0.847 
0.832 

0.839 



0.490 
0.493 



0.846 
0.833 
0.825 
0.840 

0.491 
0.465 
0.329 
0.490 
0.498 
0.392 
0.203 
0.554 
0.426 
0.389 



0.844 
0.833 
0.827 
0,841 
0.622 
0.491 
0.465 
0.326 
0.490 
0.498 
0.390 

0.555 
0.422 
0.384 
0.375 



0.839 
0.834 
0.829 
0.844 
0.822 
0.491 
0.466 
0.321 
0.490 
0.498 
0.388 
0.189 
0.557 
0.+14 
0.374 
0.375 



0.834 — 
0.835 0.837 
0.831 0.834 



0.fi22 
0.491 
0.468 
0.317 
0.490 
0.497 
0.385 
0.133 
0.559 
0.406 
0.364 
0.373 



0.820 
0.491 

0.311 
0.489 
0.496 
0.382 
0.177 
0.561 
0.395 
0.350 
0.361 



0.840 0.844 



0.816 0.812 



0.300 
0.489 



0.287 
0.488 



0.169 0.163 



0.323 
0.327 



0.294 



de algunos electroiitos en solution acuosa, que en la medida en que se 
han estudiado no se ven afectados por la intensidad de la corriente. Varian 
algo con la concentracion, pero la modificacion no es grande. Como regla 

3 Véanse las refcrencias al final de cstc capitulo 
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podemos establecer que los numeros de transferencia que son grandes en las 
so {uriones diluidas se incrementan con el aumento de la concentracion, 
jnieritras que aquéllos que son pequenos disminuyen, pero hay muchas ex- 
cepciones a esta regla. Con el incremento en temperatura los numeros de 
transporte del cation y anion tienden a igualarse aproximåndose a un 
valor de 0.5. De aquf que los numeros de transferencia mayores que 0.5 
disminuyen cuando se eleva la temperatura mientras que los menores de 
aquel valor aumentan. Esta variacion se ilustra en los datos del åcido clor- 
hfdrico y cloruro de potasio dados en tabla. 

CONDUCTANCIA ELECTROLITICA * 

La resistencia de un conductor electrolhico al paso de la corriente se 
puede determinar mediante la ley de Ohm, pero es costumbre en vez de 
hablar de resistencia hacerlo de la conductancia, que es simplemente el 
reciproco de la resistencia eléctrica. 

Sabemos que la resistencia de un conductor cualquiera es directamente 
proporcional a su longitud e inversamente al årea de su seccion transversal, 
esto es 

(l9) 

donde R es la resistencia en olnnios, / la longitud en centfmetros, A el årea 
en centfmetros cuadrados, y p la resistividad o resistencia especifica cuyo 
valor depende de las caracteristicas y naturaleza del conductor. De la ecua- 
cion (19) se deduce que la expresion de la conductancia correspondiente es 



R p\iJ 

= *.(f) (20) 



donde L s = l/p es la conductancia especifica dei conductor. Esta cantidad 
puede considerarse como la conductancia de 1 cubo de 1 cm de arista de 
cierto material, y se expresa en reefprocos de ohmios o mhos por centimetro. 

Aunque la conductancia especifica es una propiedad del medio, al tratar 
con soluciones de electrolitos existe otra cantidad de mayor significado que 
es ]a conductancia cquivalentc, A, que en un electréiito esta definida como 
la de un volumen dc solucion que contiene un peso equivalente de la sus- 
tancia disuelta cuando se coloca entre dos electrodos paralelos entre si a 
Ur >a distancia de 1 cm y suficientemente grandes para contener entre ellos 
toda la solucion. No se determina nunca directamente, sino que se calcula 
desde la conductancia especifica. Si C es la concentracion de una solucion 
en equivalentes gramo por Jitro, entonces la concentracion por centimetro 
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cubico es Cj 1000, y el volumen que contiene un equivalente de soluto es, 
por esa razon, 1000/Ccc. Como L s es la conductancia de un centfmetro 
cubico, la de 1000/Ccc, y por tanto A, sera 

A = ^ (21) 

La ecuacion (21) es la expresion que define la conductancia equivalente. 
Debe recordarse que C en esta ecuacion se expresa en equivalentes de soluto 
por cada litro de solucion. 



DETERMIN ACION DE LA CONDUCTANCIA 

El problema de obtener A se reduce en si a la determination de la con- 
ductancia especifica del electrolito, y ésta a su vez a una medicion de la 
resistencia de la solucion y uso de la ecuacion (20). Al medir resistencias 
de las soluciones electroliticas se emplea el método del puente de Wheatstone, 
cuyo diagrama esquemåtico se presenta en la figura 11-6. La resistencia 
desconocida, R i; que se busca, se coloca en una rama del puente, y una 



D 



A' 




Figura 11-6. Principio de corricn- 
te directa del puente de Wheat- 
stone. 



resistencia variable conocida, R s , en la otra. AB es un alambre uniforme 
de deslizamiento sobre el que se mueve el punto de contacto C. Para balan- 
cear el puente se mueve el cursor a lo largo de esta resistencia hasta que 
no haya paso de corriente de la bateria a través del galvanometro G. Al 
alcan^ar esta situacion se leen los valores de las resistencias R., la que Co- 
rresponde desde A a C, R,. y R- que corresponde a CB, ron lo cual sf 
cak ula el valor de R,- teniendo en cuenta las siguientes consideraciones. 

Cuando la corriente / dc la bateria alcanza cl punto B, se divide en dos 
caminos paralelos segun las intensidades 1, e 1±. Estas produren una calda 
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de potencial a lo largo de las resistencias que atraviesan. El proposito de 
balancear el puente es hallar un punto a lo largo de AB, esto es C, tal que 
la cafda de potencial desde B a C sea igual a la de B a D. Cuando se halla 
este punto, D y C se encuentran en el mismo potencial y no hay ningun 
flujo de corriente por la rama que contiene el galvanometro. La condicion 
de balance es entonces: 

R a Ii = RJ2 

pero, cuando estas cafdas de potencial IR son iguales, las de DA y CA deben 
serlo también. De aquf 

R x h = Rih 

Al dividir ahora la segunda de estas igualdades por lb primera, resulta 

R z _ Ri 
R. Ri 

y por lo tanto 

«. = «.(!) (22) 

Aunque el principio deL puente de Wheatstone es el mismo en diferentes 
casos, æ han introducido dhersas modificaciones en la técnica antes de que 
las resistencias electroliticas sean determinables por este procedimiento. En 
primer lugar no es posible utilizar una corriente directa, puesto que la misma 
originana electrolisis y cambios de concentracion cn los electrodos. Para evi- 
tarlo, se usa una corriente alterna, ordinariamente de una frecuencia de 500 
a 2000 ciclos por segundo, proporcionada por un tubo oscilador de vacfo. 
Esta corriente debe poseer una onda lo mis proxima posible a la senoidal. 
Corno una corriente de tal frecuencia esta dentro del intervalo del ofdo hu- 
mano, el galvanometro puede reemplazarse por urios audifonos, cuando 
circula la corriente se produce un zumbido que disminuye de intensidad 
c uando nos acercamos al balance siendo mmimo este punto. Teoricamente 
el sonido debe ser mmimo entonces, pero a causa de la capacitancia intro- 
ducida en la celda no se logra tal estado ideal. Sin embargo, colocando un 
< ondensador variable a través de la resistencia tipo, es posible agudizar el 
balancen ajustando el condensador a la capacitancia de la celda. Un dispo- 
sitivo diferente que se emplea hoy dia es el osciloscopio de rayos catodicos, 
mcdiante el cual se logra el balance de la resistencia y capacitancia. 

Las celdas usadas en el trabajo de conductancia son de diferentes tipos 
y formas, segun el fin y segusidad exigida. Se construyen de \idrio, con 
electrodos de platino o de oro. Para eliminar las imperfecciones de la co- 
niente y otros efectos en los electrodos, se recubren éstos clectroliticamente 



424 Capitulo 11: Conductancia y equilibrio ionico 



a partir de una solution de åcido cloroplattnico con una ligera capa de pla- 
tino finamente dividido, llamado negro platino a causa de su color. La dis- 
tancia de separation de los electrodos de una solution se determina por 
conductancia. En soluciones de conductancia elevada los electrodos se en- 
cuentran muy espaciados, mientras que en las que son poco conductoras 
los electrodos se hallan muy proximos entre si. 



De acuerdo con la ecuacion (20), la conductancia espetifica de un 
conductor electrolitico cualquiera estå dada por 



y de aqui antes de que L, sea calculable a partir de la resistencia medida 
se necesita conocer la relation (l/A). Para una celda cualquiera dada esta 
relation es fija y se denomina constante de la celda, K. Para obtener este 
valor no es preciso determinar l y A. En su lugar se coloca una solution 
cuyo L s es conocido en la celda, se mide la resistencia, y se calcula K. Una 
vez conocido éste, la conductancia especifica de cualquier otra solution cuya 
resistencia se determino en la misma celda se deduce de la relation: 



Para determinar las constantes de la celda se usan, bien sea soluciones 
1 ? 0.1 o 0.01 demal de cloruro potåsico. Una solution demal es aquélla q ue 
contiene un mol gramo de sal por decimetro cubico de solution a 0°C, o 
76.6276 g de cloruro potåsico en 1000 g de agua, pesados ambos en aire. 
Las solucionesO.l y 0.01 demal contienen respectivamente 7.47896 y 0.74625 
gramos de cloruro potåsico por 1000 g de agua. Las conductancias de estas 
soluciones se han mrdido con gran precision en celdas con electrodos muy 




Figura 11-7. Tipos de celdas de conductividad. 




(23) 
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distantes, las otras dos con electrodos muy proximos o medianamente sepa- 
rados. La tabla 11-3 da las conductancias especificas de estas soluciones a 
diversas temperaturas conforme Jones y Bradshaw. 4 El cålculo de las cons- 
tantes de celda, y las conductancias especificas y equivalentes pueden ilus- 
trarse mediante el siguiente ejemplo. 



Tabla 11-3. Conductancias especificas de las soluciones de KCI 
(En ohmios -1 cm -1 internacionales) 



Gramos KCI 
Conc. porlOOOg 
Demal de H2O 
(en aire) 



Gramos KCI 
por 1000 g 
de solucion 
(en aire) 



Conductancia especifica 



0"C 



18°C 



25°C 



0 01 0 74625 0.74-526 0.000773% 0.00122052 0.00140877 

0 10 7 47896 7.41913 0.0071379 0 0111667 0.0128560 

1 00 76.6276 71.1352 0065176 0 097838 0.111342 



Ejemplo: En una celda particular, una solucion 0.01 demal de cloruro 
potåsico dio una resistencia de 150.00 ohmios a 25°C, mientras que una de 
åcido clorhidrico 0.01 N dio una-- 'resistencia de 51.40 ohmios a la misma 
temperatura. A 25° C la conductancia especifica del cloruro potåsico 0.01 de- 
mal es 0.0014088, y de aquf que la constante de celda es 

K = L 8 R = 0.0O14088 x 150.00 
= 0.21132 

Con este calor de K y la resistencia de la solucion del åcido clorhidrico, la 
conductancia especifica del ultimo resulta 

_ K __ 0.21132 
s ~~R~~ 51.40 
= 0.00-1111 mho cm-' 

Y Ja conductancia equivalente es 

1000 L. 



A = 



C 

0.004111 X 1000 



0.01 

= 411.1 mho cm 2 cquiv -1 



* Jones y Bradshaw, /. Am. Chem Soc , 55, 1780 (19S3) 
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VARIACION DE LA CONDUCTANCIA 
CON LA CONCENTRACION 

Tanto la conductancia especffica como la equivalente de una solucion 
varian con la concentracion. Para electrolitos fuertes a concentraciones hasta 
de varios equivalentes por litro, la conductancia especffica aumenta marca- 
damente con el incremento de concentracion. En contraste, las conductan. 
cias especificas de los electrolitos débiles comienzan con valores mås bajos 
en soluciones diluidas y sc incrementan mucho mås gradualmente. En ambos 
casos el incremento en la conductancia con la concentracion se debe al incre- 
mento en el numero de iones por unidad de volumen de la solucion. En los 
electrolitos fuertes el numero de iones por centimetro cubico se incrementa 
en proporrion a la concentracion. En los débiles, sin embargo, el aumento 
puede ser mcnos pronunciado a causa del cambio de la ionizacion parcial del 
soluto, y en consecuencia la conductancia no varia tan råpidamente como 
en los electrolitos fuertes. 



Tabla 


11-4. Conductancias equiv 


alentes de 


los electrolitos 


en solucion acuosa 








a 25°C 








C 














Equiv. 


KCI 


HCI 


AgNO s 


H £ SO i 


BaCL, 


HC 2 H 3 0 2 


por it 














0.0000 


149.06 


426.16 


133.36 


429.6 


139.98 


390.7 


0.0001 












134.7 


O.0005 


147.81 


422.74 


131.36 


413.1 


135.96 


67.7 


0.001 


146.95 


421.36 


130.51 


399.5 


134.34 


49.2 


O.005 


143.55 


415.80 


127.20 


364.9 


128.02 


22.9 


0.01 


141.27 


412.00 


124.76 


336.4 


123.94 


16.3 


0.02 


138.34 


407,24 


121.41 


308.0 


119.09 


11.6 


0 05 


133.37 


399.09 


115.24 


272.6 


111.48 


7.4 


0.10 


128.96 


391.32 


109.14 


250.8 


105.19 




0.20 


J23.9 


379.6 


101.8 


234 3 


98.6 




0.50 


U7.2 


359.2 




222.5 


88.8 




1.00 


111.9 


332.8 






80.5 





De manera contraria a lo que sucede con la conductancia especifica, l a 
equivalente de los electrolitos fuertes y debik-s aumenta con la dilucion. 
La razon de todo esto es que el decremento en la conductancia especifica 
es mayor que el compensado por el incremento en el valor de l/C por dilu- 
cion, y por \o tanto, A asciende. La manera en que A vaiia con la concen- 
tracion puede juzgarse de la tabla 11-4 y la gråfica de la figura 11-8. Se 
observa que lob valores de A corrcspondientes a electrolitos fuertes y debifes 
se comportan de manera distinta al disminuir la concentracion. Por dilucion 
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de un eiectroJito fuerte la conductancia equivalente se aproxima råpida- 
m ente, incluso en soluciones 0.001 6 0.0001 N, al valor Hmite de la conduc- 
tancia a la concentracion cero, Aø. Por otra parte, aunque la conductancia 
equivalente de los electrolitos débiles aumenta råpidamente por dilucion, 
en las concentraciones mencionadas estå muy lejos de su limite. Por ejemplo, 
a 25°C para el cLoruro sodko 0.001 N e\ valor de A es 123.1 frente a 126.5 
que corresponde a A 0 . A la misma roncentracion y temperatura A para el 
åcido acético es 19.2, mientras que A> vale 390.7. A causa de esta diferencia 
fundamental de comportamiento de las conductaneias equivalentes por dilu- 
cion de electrolitos fuertes y débiles, se han usado diversos procedimientos 
para obtener las conductancias equivalentes Kmites. 




20 IZ0 3B0 
0 110 370 



0 005 0 10 015 030 

vC 



Figura 11-8. Gråfica de A contra VC de electrolitos fuertes y débiles 



CONDUCTANCIAS EQUIVALENTES A DILUCION INFINITA 

Kohfrausch fue el primero en sefiaJar que cuando A para electrolitos 
fuertes se grafica contra V C la curva obtenida se aproxima a la lmea recta 
p n soluciones diluidas, es decir. que 

A = A 0 - b y/C (25) 

donde b es una constante. La validez de este hallazgo puede verse de las 
"råficas del åcido clorhfdrico y cloruro potåsico en la figura 1 1-8. En con- 
s ecuencia, para obtener A 0 en tales electrolitos la curva puede extrapo]arse 
a V C ~ 0 y se lee el valor de la interseccion, o bien se obtiene la pendiente 
de la porcion lineal de la rurva desde la figura, y S e resuelve el valor de A 0 
a partir de la ccuacion (25). En la tabla 11-4 s(; dan algunos valores dc 
A 0 en la primera columna hori/ontal. 
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El método anterior de evaluacion de A 0 no puede usarse con los clectro. 
litos débiles. Como se observa en la figura 11-8, la gråfica de A contra V C 
en el caso de los electrolitos débiles, como el åcido acético, no se aproxima 
a la linealidad en soluciones tan diluidas como 0.0001 A r , sino qne en su 
lugar A presenta un incremento muy råpido con el decrecimiento en la 
concentracion. De nuevo, no es practicable lleyar a cabo la medicion con las 
concentraciones tan baj as corno 0.0001 A r , puesto que cn tales soluciones 
diluidas la ronductancia del agua llega a ser una parte apreciable del 
total. Aunque la conductancia del agua puede restarse de la especffica de la 
solucion para dar la del electrolito, tales correcciones no son satisfactorias 
siempre e introducen incerteza en el resultado final. 

Las conductancias equivalentes a dilucion infinita de los electrolitos 
débiles se obtienen por aplicacion de la ley de Kohlrausch de la migraciån 
independiente de los iones, que establece que a dilucion infinita, donde la 
disociacion de todos los electrolitos es completa y donde desaparecen todos 
los efectos interionicos, cada ion emigra independientemente de su co-ion, 
y contribuye a la conductancia total equivalente de un electrolito una defi- 
nida coparticipacion que depende solo de su propia naturaleza y es total- 
mente independiente del ion con el cual se encuentra asociado. Si éste es el 
caso, en tonces el valor de A, de un electrolito debera ser la suma de las 
conductancias equivalentes de los iones que lo componen, con tal que el 
solvente y la temperatura sean iguales. La evidencia de la validez de esta 
hipotesis estå dada en la tabla 11-5. De acuerdo con esta ley, la diferencia 
entre los valores de A^ de los distintos electrolitos que contienen un ion 

Tabla 11-5. Ley de Kohlrausch de la migration independiente de los iones 



Electrolito (25 °C) Diferencia Electrolito (25 °C) Diferencia 



KCI 


149.9 




HO 


426.2 




LiCl 


115.0 


34.9 


HNO s 


421.3 


49 


KNO, 


145.0 




KCI 


149.9 




LiNO s 


110.1 


34.9 


KNO, 


143.0 


4.9 


KOH 


271.5 




LiCl 


115.0 




LiOH 


236.7 


34.8 


LiN0 3 


110.1 


4.9 



comun debera ser constantemente igual a la diferencia de las conductancias 
equivalentes de los iones no comunes. De acuerdo con este requisito vemos 
que, independientemente de la naturaleza del co-ion, la diferencia. entre 
las conductancias de K + y Lin- es constante, lo cual es vålido para la dife- 
rencia de conductancia entre los iones C)~ y NO;. La ley se ha comprobado 
en otros iones también, con los mismos resultados. 
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/i partir de la ley de la migration independiente de los iones se deduce 
qiie A 0 en cualquier electrolito puede escribirse asi 

Ao = £ + £ (26) 

donde y con las conductancias ionicas equivalentes a dilucion infinita 
del cation y anion respecUvamente. Mås aun, como la fraccion de la co- 
rr iente total transportada por un ion cualquiera estå dada por sus numeros 
de transporte, éstos deben representar también la fraccion de la conductan- 
c ia total debida al ion. En ronsecuencia, l" + y l°_ estån relacionadas con 
A„ por las eruaciones 

Il = f»Ao (27) 
Il = ti\ 0 (28) 
donde t° y t°_ son los numeros de transferencia a dih^ion infinita obtenidos 
por extrapolacion. Estas ecuaciones permiten calcular fåcilmente los nume- 
ros de transferencia y los valores de A 0 de los electrolitos fuertes. Asi, por 
ejemplo, el valor de A© del åcido clorhfdrico a 25°G es de 426.16, mientras 
que t° + del ion hidrogeno es 0.821. Por esa razon, 

= 0.821 X 426.16 = 349.9 
= 0.179 X 426.16 = 76.3 

Las conductancias ionicas equivalentes de otros iones se han evaluado de 
manera anåloga y se presentan brevemente en la tabla 11-6, Las conductan- 
cias ionicas de los åcidos o bases débiles se dedujeron a partir de los valores 
de A 0 de sus sales, que son electrolitos fuertes. 

Por medio de la ecuacion (26) se obtienen los valores de A, de los elec- 
trolitos fuertes y débiles a partir de la tabla 11-6 por adicion de las conduc- 
tancias ionicas de los aniones y cationes correspondientes. Asf hallamos el 
valor de Ao del åcido acético que es un electrolito débil, 

Ao [Hl<0) = 1%+ + l"^- 

= 349.8 + 40.9 

= 390.7 mhos cm 2 oquiv -1 

Para obtener las conductancias equivalentes ionicas dadas en la tabla 
11-6 y desde ellas los valores de A 0 de los electrolitos, se usaron los nume- 
ros de transferencia. Sin embargo, es posible obtener los valores de A 0 
de los electrolitos por suma y sustraccion directa de los valores adecuados de 
Ao sin emplear los numeros de transporte. Asf, si adicionamos el valor de A 0 
del åcido clorhidrico con el del acetato de sodio y restamos el del cloruro 
de sodio, el resultado nos da el del åcido acético, 

Ao<n«ao) + Ao lH ci) ~ A o ( s.ci, = ^Na+ "+* , "I" C 4" let ~ 'n/ — 'ri 

(0 _|_ 10 



430 Capitulo 11: Conductancia y equilibrio ionico 

Anålogamente, A 0 del åcido mtrico se obtiene dc los del nitrato de pota- 
sio, cloruro potåsico y åcido clorhfdrico. El método de calcular esta conduc- 
tancia es particularmente valiosa con los electrolitos débiles para cuyas solu- 
ciones salinas no disponemos de niimeros de transporte, ni existen tampoco 
las conductancias equivalentes ionicas a dilucion infinita para ambos iones. 
Del ejemplo citado es evidente que todo lo que se precisa para obtener A, 
en el caso de los åcidos débiles para los cuales no existen datos, es el valor 
de Ao de su sal sodica. Como la sal es un electrolito fuerte, su A 0 se evaliia 
por medicion de las condnctancias equivalentes sin ninguna dificultad en 
especial. Al combinar este valor con el del åcido clorhfdrico y el cloruro 



Tabt a 11 -fi 

4. A JJ |_- 1\ 11 KJ , 




inniras PflllivalpntPS n 


Hiliirion 




infinita 


(a 25°C) 




Cationes 


f° 


Aniones 


l ° 


K + 


73.52 


ci- 


76.34 


Na + 


50.11 


Br- 


78.4 


Li + 


38.69 


I- 


76.8 


NH 4 + 


73 4 


NO- 


71.44 


H + 


349.82 


HCO,- 


44.48 


Ag+ 


61.92 


OH- 


198 


T1 + 


74.7 


Acetato - 


40.9 


Ms Ca+ + 


59.50 


Cloracetato 


39.7 


Ys Ba+ + 


63.64 


cio 4 - 


68 0 


V% Sr+ + 


59.46 


% so 4 -- 


79.8 


y a M g+ + 


53.06 


y 3 Fe(CN),— - 


101.0 


Vi La+ + + 


69.6 


&Fe(CN) 6 --- 


110.5 



de sodio, como se muestra arriba, el valor de A 0 del åcido se deduce inme- 
diatamente. Anålogamentej el valor de A 0 para una base débil como el 
hidroxido dc amonio se calcula a partir de los correspondientes del cloruro 
de amonio, hidroxido de sodio y cloruro sodico. 

EFECTO DE OTROS FACTORES SOBRE LA CONDUCTANCIA 

La ronductancia de todos los electrolitos se incrementa con la tempera- 
tura. Esta variacion puede expresarse mediante la ecuacion 

A o (f , =A, (aVC ,[l+j8(t-25)] (29) 

donde A 0 es la conductancia equivalente lrmite a t a C, Ao (2S . C) la corres- 
pondiente a 25° C, y j3 una constantr, que cn el caso de las sales ordinaria- 
mente vale de 0.022 a 0.025, y de los åcidos 0.016 a 0.019. Anåloga conducta 
es exhibida por las conductancias equivalentes dr los electrolitos fuertes en 
concentracioncs finitas. Sin embargo, con los débiles la variacion de A 
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c on la temperatura no es tan regular. porque en ellos no solo cambian las 
velocidades de los iones y las fuerras interionicas, sino también el grado de 
disociacion. 

El comportamiento de la conductancia observada en los solventes no 
acuosos depende extraordinariamente de la constante dieléctrica del medio. 
La constante dieléctrica del agua es elevada, 78.6 a 25° C, mientras que la 
de la mayoria de los restante? solventes es considerablemente mås baja. Asi 
las constantes dieléctricas a 25°C para el alcohol metflico, etflico y dioxano 
son 31.5, 24.3 y 2.2 respectivamente. Cuando la constante dieléctrica de un 
solvente disminuye, la conductancia de un electrolito en el medio decrece 
también. Fuera de este abatimiento y del hecho que algunos electrolitos que 
son fuertes en el agua pueden ser débiles en otros solventes, el comporta- 
miento de la conductancia de cstas sustancias no es muy distinta en los sol- 
venten no acuosos que en el agua, con tal que la constante dieléctrica se 
encuentre por encima de 25. Por ejemplo, Igs haluros y nitratos alcalinos, 
los tiocianatos alcalinos y alcalino térreos y las sales tetralquilamonicas son 
electrolitos fuertes en los alcoholes etilico y metilico y sc comportan de 
manera muy anåloga a como lo hacen los electrolitos fuertes en agua. De 
nuevo, el åcido picrico, diversos åcidos acéticos sustituidos y los fcnoles son 
electrolitos débiles en el alcohol metflico, como lo son tambifn el åcido clor- 
hfdrico, brombidrico y yodhidfico en alcohol etilico. 

En los solventes de constante dieléctrica menor que 25, la dependencia 
de la conductancia equivalente sobre la concentracion es compleja. Las grå- 
ficas de log A contra log C, en lugar de ser lineales o ligeramente curvas 
como en el caso de los solventes de constante dieléctrica elevada, contienen 
m'mimos que aparecen a concentraciones tanto mås bajas cuanto menor es 
la constante dieléctnca. Para explicar estos minimos y las curvas en general 
se ha sugerido J que en estos solventes los iones exhiben una tendencia a la 
asociacion en complejos tales como A + B~ } A + B~A + , y B~A + B~, que dis- 
minuye el numero de iones disponibles para transportar la corriente, y de 
ac iui la conductancia. Estas teorias parecen dar cuenta bastante bien de los 
fenomenos observados. 

TEORIA DE LA ATRACCION 

INTERIONICA DE LA CONDUCTANCIA 

La disminucion de la conductancia equivalente con el incremento en la 
concentracion para electrolitos débiles se explica como debida esencial- 
"ente a un decremento en el grado de ionizacion. Sin embargo, esta expli- 
( aci6n no se puede aplicar a los electrolitos fuertes porque en las so- 
luciones mas diluidas estån completamente disociados. En consecuencia, 

5 Kraus y Fuoss, /■ Am. Chetn. Soc, 55, 21 (1933); 55, 476, 1019, 2387 
(1933); 57, 1 (1935). 
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para dar cuenta de la variacion de A con la concentracion en los electro- 
litos fuertes debe buscarse alguna otra explicacion, como lo hace la teoria 
de la conductancia de Debye-Hiickel-Onsager. 

De acuerdo con la teoria de Debye-Huckei sobre la atraccion interioni. 
ca, como se desarrollo brevemente en el capftulo 9, cada ion se halla 
rodeado por una atmosfera de otros iones cuya carga neta es opuesto a la 
del ion central. Cuando sobre los iones no hay una fuerza cxtirna apli- 
cada, esta atmosfera estå esférica y simétricamente distribuida alrededor 
del ion. Sin embargo, cuando se aplica una fuerza extcrna, lo mismo 
que cuando sc apilca un potincial a través de dos electrodos sumer- 
gidos en la solucion durante la conductancia, se ponen en movimiento los 
electrones, y como consecuencia de ciertos efectos y cambios en la atmosfera 
ionica se produce una disminucion de la velocidad de los iones. Debye y 
Hiickel 6 fueron los primeros en sefialar que estos efectos son dobles, esto 
es, (a) la relajacion de la atmosfera ionica a causa del potencial aplicado, 
y (b) el efecto electroforético. El primero surge del hecho de que cual- 
quier ion central y su atmosfera se halian con carga opuesta, es decir, 
cuando el ion central estå cargado positivamente la atmosfera es negativa, 
y viceversa. A causa de esta diferencia de signo entre la atmosfera y tf ion 
central un potencial aplicado a través de la combinacion producirå el 
movimiento del ion central en una direccion, y de la atmosfera en otra. 
Asf, si el primero es positivo tiende hacia el cåtodo y su atmosfera ionica 
hacia el ånodo. La simetrfa de la atmosfera alrededor de un ion se des- 
truye por estas tendencias opuestas, y se altera. En este estado, la fuerza 
ejercida por la atmosfera sobre el ion no permanece uniforme en todas 
las direcciones, sino que es mayor detrds que en el frente del mismo, y en 
consecuencia, experimenta una fuerza de oposicion que es retardadora 
de su movimiento, y el ion se mueve con mayor lentitud por estas atraccio- 
nes interionicas. 

El efecto electroforético surge del hecho de que un ion, en movimiento 
a través de la solucion, no viaja por un medio estacionario, sino por uno 
en oposicion al del ion. Estos estån generalmente solvatados, y cuando se 
mueven arrastran consigo al solvente. Cualquier ion positivo que migra 
hacia el cåtodo tiene, entonces, que desafiar en su camino al medio en 
movimiento con los negativos dirigiéndose hacia el ånodo. Anaiogamente, 
los iones negativos tienen que migrar a través de las moléculas de solvente 
transportadas por los iones positivos que se desplazan en direccion opuesta. 
Estas contracorrientes hacen mås diffcil ques el ion as mueva en la solucion, 
y se origina en el mismo un descenso de velocidad de la misma manera 
que la natacion en contracorriente en un rfo lo harfa en un nadador. 

Debye y Hiickel demostraron que ambos efectos retardadores sobre 
el ion producen un decremento en la conductancia equivalente que <Je- 

« P. Debye y E. Hiickel, Pkysik. Zeit., 24, 185, 305 ( L9 23). 
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pende de la concentracion. Su tratamiento matemåtico fue ampliado por 
Lars Onsager 7 para incluir no solo la relajacion y efectos electroforéticos 
s ino también el movimiento browniano de los iones. Onsager obtuvo la 
åguiente ecuacion de dependencia de la conductancia equivalente de un 
electrolito binario fuerte con la concentracion 

donde w = z + z~ ( — — g .- ^ 



En esta ecuacion A, A 0 , C, y tienen el mismo significado de antes, 
z+ y z- son las cargas de los dos iones, T es la temperatura absoluta, D y 
rj son la constante dieléctrica y la viscosidad del solvente respectivamente. 
A causa de las simplificaciones hechas en la derivacion de esta ecuacion, 
resulta aplicable solo a las soluciones jriuy diluidas, y debe considerarse 
como una ecuacion lmiite para la conductancia. Para el caso especial de 
los electrolitos 1 — 1 en agua a 25°C, para los cuales 2 + — z-~ 1, D = 
78.55 y ri — 0.008949 poise, la ecuacion (30) se reduce a 

.^-"A = Ao - [ØA 0 + er] (31) 

donde 0 y <r son constantes con los valores de d = 0.2273 y o = 59.78. 
Como la cantidad entre paréntesis es una constante, la ecuacion (31) es 
de igual formå que la (25) empfrica, propuesta por Kohlrausch. La ecua- 
cion (31) tiene la formå correcta de dependencia de A con V C. La cues- 
tion que resta es, si la pendiente experimental va de acuerdo con la pre- 
dicha por la ecuacion de Onsager, csto es, tangenten (ØAo + o). Las 
pruebas exhaustivas de Shedlovsky, Maclnnes y otros, indican que en las 
soluciones muy diluidas la ecuacion de Onsager esta de acuerdo con la 
observacion no solo para los electrolitos fuertes 1—1, sino para otros de ma- 
vor Valencia, tales como el rloruro de calcio, y el de lantano. La concor- 
dancia obtenida puede juzgarse del hecho que para el cloruro de potasio 
e l valor de A 0 rncontrado por extrapolacion grafica es 149.86, micntras 
c iue el calculado por la ecuacion (31) scgun los datos experimentales es 
149.98. 

La ecuacion de Onsager es no solo aplicable a las soluciones acuosas, 
sino también a los electrolitos fuertes en otros solventes. Sin embargo, la 
concordancia usualmente no es tan buena corno en el agua. En algunas 
ocasiones las pendientcs prcdichas por las graficas dc A contra -\/C se 
desvfan de ] a experiencia muy apreciablemcnte y alcanzan discrepancias 



L. Onsager, Physik. Zeit., 27, 38« (1926); 28, 277 (1927) 
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mayores que el 100%, como sucede con el nitrato de plata en alcohol 
etilico a 25°G donde la desviacion es dc 126%. 

VELOCIDADES ABSOLUTAS DE LOS IONES 

La velocidad absoluta con que se mue\en los iones a través de una 
solucion depende de la naturaleza de los iones, la concentracion de la solu- 
cion, la temperatura y la cafda de potencial por centfmetro de camino 
conductor. Tales velocidades pueden medirse directamente por aplicacion 
del método de frontera movil. Sin embargo, las velocidades se calculan 
también por mediciones de conductancia, y a este fin encaminamos nuestra 
atencion. 

Consideremos un par de electrodos paralelos situados a una distancia 
entre si de d cm., tales como los de la figura 11-2, a través de los cuales 
se aplica una diferencia de potencial £ y entre los cuales se halla contenido 
1 mol de un electrolito A^By. Para ma\or generalizacion consideremos que 
el electrolito se encuentra ionizado en una relacion a de acuerdo con la 
ecuacion 

A X B V = xA ! > + +yR*- 
1(1—«) x« ya (32) 

donde z+ y z- son las Valencias de los iones, mientras que x y y son los 
numeros de éstos obtenidos a partir de una molécula de A t B v , Las canti- 
dades de las diversas especies, estan dadas entonces por la ecuacion (32), 
y el numero de iones positivos presente entre los dos electrodos es n+ == 
xaN, donde N = cl numero de Avogadro. Ahora, de acuerdo con la ecua 
cion (10) de este capftulo, la intensidad de la corriente que circula entre 
las placas vendrå dada por 

n^e( u , + v-) 
d 

Al sustituir n+ por su equivalente xaN, resulta 

_ XaNz+e(v + + d_) 
d 

a<f(xz + )(v+ + v-) / 33 ) 
d 

donde 7, el valor de un faradio, ha reemplazado a Ne. 

Un mol de A X B V coiresponde a a xz+ equiv alentes dc sustancia, esto es > 
el numero de iones positkos por molécula multiplicados par la valencia. 
Por csa ra7on, si la conrcntiacion dc la solucion es de C equivalentes 
por 1000 cc de solucion cl volumen por equivalente cs 1000/C, y por 
mol (xz f 1000) /C cc. Este ultimo volumrn es también igual a Ad, donde 
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A es el årea de una de las placas paralelas. En consecuencia 

1000*2+ 



Ad = • 

(34) 



C 

AC xz + 



L ~ d V 1000 / 1 



1000 d 

Ahora bien, la conductancia de la solucion estå dada por la ecuacion (20), 
esto es, L = L s A/d. De nuevo, teniendo en cuenta la ecuacion (21), 
L s = CA/1000. De aqui que podemos escribir para L 

A 
'd 

= 2j£ (35) 
d* 

en vista de la ecuacion (34). Ademås, por la ley de Ohm £jR = £L ~ 1, 
y tomando en cuenta la ecuacion (35) y la (33) resulta 

£(gZ4-)A = a<f{xz+){v + + O 
d 2 d 

A = + v_) (36) 

Si ahora tenemos en cuerrfa que £/d ~ £'. v +f£', y P~ — V-[£' en ton- 
ces la ecuacion (36) se convierte en 

A = a5F(M+ + M-) (37) 

La cantidad £' es el gradicnte de voltaje, esto es, la cafda de potencial 
por centfmetro de camino entre los electrodos. Las cantidades ^ y y-, 
se denominan mobilidadcs iånicas, y representan las velocidades de los 
iones en centmietros por scgundo cuando el gradiente de potencial es 
1 \oltio por centimetro. 

A dilucion infinita a = 1. A = A 0 , fi+ = fi+° y iu- = p-° y la ecuacidn 
(37) para estas diluciones nos da 

A a = 9?\ + Sti (38) 

Y en este caso de dilucion infinita, la ley de Kohlrausch para la migracion 
mdependiente de iones nos da 

A 0 = 11 + l°_ (26) 

y de aquf que podemos conseguir por comparacion de las dos expresioncs 
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esto es, a dilucion infinita la velocidad de cualquier ion en centimetros por 
segundo, bajo una caida de potencial de l voltio por centimetro, estd dada 
por la conductancia limite equivalente del ion dividida por el valor del 
faradio. 

Las mobilidades limite de cierto numero de iones calculadas con ayuda 
de las ecuaciones (39) y (40) desde las conductancias ionicas equivalentes 
se dan en la tabla 11-7. Se observarå que las velocidades son inusitadamente 
bajas. Ademås, con la excepcion de los iones hidrogeno y oxhidrilo, las vela 
cidades para los diversos iones no son muy diferentes; los iones hidrogeno 
y oxhidrilo tienen alta mobilidad y este hecho constituye la base de las 
diversas aplicaciones de la medicion de conductancias. 





Tabla 11-7. Mobilidades 


ionicas absolutas a 


25°C 




(cm 2 voltio- 


■' seg-i) 




Cation 




Anio'n 


u 

M_ 


K + 


0.000762 


ci- 


0 000791 


Na+ 


0.000520 




0.000812 


Li+ 


0.000388 


I- 


0.00079(> 


NHJ" 


0.000760 


SO; 


0.000740 


H + 


0.003620 


HCO a - 


0.000961 


Ag + 


0.000642 


OH- 


0.002050 


TI+ 


0 .000774 




0,000424 


Ca* + 


0.000616 




0.000411 


Ba ++ 


0.000659 


cio ( - 


0.0007115 


Sr++ 


0.000616 


S07- 


U. 000827 


Mg + + 


0.000550 


Fe(CN)r~ 


0.001040 


La+++ 


0.000721 


Fe(CN),-— 


0.001140 



Si volvemos a escribir la ecuacion (37) 

A = c&tt + + a$n^ (37a) 

esta nueva formå sugiere que A a concentracion finita se representa por 

A = k + 1. (41) 

donde /+ y L sen ahora las conductancias ionicas equivalentes para la con- 
centracion correspondiente. Anålogamente a las ecuaciones (27) y (28) 
estas conductancias equivalentes de los iones pueden evaluarse desde A y 
los numeros de transporte mediante las relaciones 

= f + A (42) 
l. = t_A (43) 

AI establecer una comparacion de las ecuaciones (37a) y (41), se cicduce 
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que las mobilidades de los iones a una concentracion dada son: 

K 



para electrolitos débiles, y 



"- = ^5 

h 
• l. 



(44) 

(45) 

(46) 
(47) 



para electrolitos fuertes, puesto que se encuentran totalmente ionizados. 

GRADO DE IONIZACION Y CONDUCTANCIA 

Arrhenius atribufa el decremento de A con el aumento de concentracion 
solo a la variation del grado de disociacion del electrolito. Si asi fuere, 
es facil demostrar que el grado de disociacion estarå dado por la rela- 
tion A/A 0 . De las ecuaciones (37) y (38) el valor de A/A 0 para cualquier 
electrolito se deduce que es 

Ao/ (rf + tf) (48> 

Si suponemos aun mås, esto es, que las mobilidades de los iones a cualquier 
concentracion finita son iguales que a dilucion infinita, entonces (^ + -f- fi.) 
= + n°) v, de ahf 

« - ± (49) 

Ap 

Segun esto, el grado de disociacion de un electrolito es la unidad a dilu- 
cion infinita. Por otro lado, cuando se incrementa la concentracion, A dismi- 
nuye y también lo hace u. 

La ecuacion (49) no se aplica a los electrolitos fuertes, porque en ellos 
e l decremento de A con la concentracion se debe a la atraccion interionica 
>' no a la disociacion parcial. Sin embargo, con pequena correcciones, A/Ao 
nos da el grado de disociacion de los electrolitos débiles. En éstos la varia- 
cion de A con la concentracion es debida a dos factores, que son, (a) la 
disociacion parcial del electrolito y (b) las atracciones interionicas presentes. 
A causa del grado de disociacion relativ amente baj o de estos electrolitos, 
tas concentraciones de los iones presentes en solution son muy pequenas, 
Y 'o son también los efectos interionicos. En consecuencia, la mayor parte del 
decremento en ia conductancia cquivalcnte se debe a la disminucion de a, 
y la ecuacion (49) se cumple con bastante exactitud. 

En un electrolito débil como el åcido acético a una concentracion C y 
grado de disociacion 4 la conccntraciån del åcido disociado valc Ca. A causa 
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de esta concentracion existen fuerzas interionicas presentes que tienden a 
hacer disminuir el valor de A desde A, a A e , donde este Ultimo \alor es 
la conductancia equivalente del åcido completamente disociado a una con- 
centracion Ga. En consecuencia, para lograr el grado de disociacion del 
electrolito habiendo hecho las correcciones por los efectos interionicos 
seria mås correcto calcular a no como A/A 0 , sino por 

a A (50) 

es decir, como la relacion de la conductancia actual equivalente a la con- 
ductancia equivalente del mismo electrolito cuando estå completamente 
disociado a la misma concenrracion ionica en que se encuentra en la solu- 
cion. La evaluacion de A, para su uso en la ecuacion (50) se ilustra con 
el ejemplo siguiente. Cuando C = 0.1000, el valor de A para cl åcido acé- 
tico a 25°G es 5.201, mientras que A 0 = 390.71. De estos datos hallarnos que 

* =s=^r = 00133 = U3% 

y, por lo tanto, Ca = 0.00133 equivalentes por litro. Ahora, con la suposi- 
cion de que el åcido se halle completamente disociado, y sea aplicable la 
ley de Kohlrausch, se puede calcular a partir de los valores de A del acctato 
sodico, cloruro sodico y åcido clorhfdrico, todos para C = 0.00133, que el 
valor de A e del åcido acético resulta 385.40 en vez de 390.71. Al dividir 
ahora el valor de A observado, por el calculado A, hallarnos para el ver- 
dadero valor del grado de disociacion 

En consecuencia, el grado real de disociacion cs 1.35% en vez de 1.33 obte- 
nido a partir de la relacion A/A 0 . 

Aunque estas ligeras correcciones son necesarias cuando se trabajan con 
cålculos precisos, para nuestro proposito basta la ecuacion mis simple, (49), 
que se emplearå de aqui en adelante. 

APLICACION DE LAS MEDICIONES DE CONDUCTANCIA 

Las mediciones de conductancia encuentran una amplia aplicacion en 
qufmica e industria qufmica para obtener informacion concerniente a l a 
conducta de los electrolitos, en el anålisis, y en el control de la concentra- 
cion. A continuacion se discuten algunas de estas aplicaciones. 

Solubilidad de las sales poco solubles. La conductancia ofrece un pro- 
ccdimiento, simple y conveniente, para determinar la soiubiKdad de JaS 
sales poco solubles como el sulfato de bario o el cloruro de plata. El proce- 
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Jirniento consiste en preparar una solution de sal en agua de conductancia 
especificaj Z/ S (h 2 oi, conocida. Dcspucs se mide la de la solucion saturada, L. 
Esta es dcbida a la sal y agua, y de aqui que la conductancia espetifica de la 
sal unicamente, L»<»ai)j es 

^sfsal) = L a — L i( H,0) (51) 

A partir de la condi^tancia equivalente £«( S ai>j se deduce que 

4 1000L, (Ml) 

donde C es la concentracion de la sal expresada en equivalentes por litro, es 
decir, la solubilidad. Como la solucion es, en el mejor de los casos muy di- 
luida, y se trata de electrolitos fuertes, A es esencialmente igual que A 0 . 
Haciendo esta sustitucion, C resulta igual que 

c ^ 1000L <t8al) 

Aa 

Al encontrar el \alor de A, en una tabla de conductancias equivalentes 
limite, C se calcula fåcilmente mediante la conductancia especifica de la 
solucion saturada. 

Determination del grado de/ionizacion. Esta determination en el caso 
de electrolitos débiles es un problema de importancia en fisicoqufmica y en 
qmmica analftica, porque desde esa information se calculan las constantes 
de ionizacion de los electrolitos. Mås tarde se darå una referencia mås am- 
plia del problema, ahora nuestra atencion se concentra solo en la estima- 
cion del grado de ionizacion del agua. 

Tabla H-8. Conductancia espe- 
cffica del agua muy pura 



\ 



1V 


L. (mho cm' 1 ) 


0 


0.14 X 10-' 


18 


0.40 


25 


0.58 


34 


0.89 


50 


1.76 



Kohlrausch y Heydweiller s hallaron que a pesar de lograr, agua de una 
gran purcza en calidad, ésta exhibia aun una pequena conductancia a dis- 
tintas tcmperaturaSj como se observa en los datos de la tabla 1 1-8. Dc estos 

s Kohlrausch y Heydweiller, Z. pkysik. Chem., 14, 317 (1894). 



440 Capitulo 11: Conductancia y equilibrio ionico 



resultados se concluye que el agua es un electrolito débil y que se ioniza 
segun la ecuacion 

H 2 0 = H+ + OH- (53) 

Para hallar el grado de ionizacion a a una temperatura, por ejemplo 25°C, 
se precisa conqcer A. Como A = L s X V e , donde V e es el volumen en centi- 
metros cubicos que contiene un equivalente de agua, V e debe ser el peso mo- 
lecular del agua dividida por la densidad del agua a 25°C. Por esa razon 

= 1.05 x 10-° 

A 0 para el agua es la suma de las conductancias ionicas equivalentes de los 
iones H+ y OH-, 6 A 0 = 349.8 + 198 = 547.8. En consecuencia 

_ A _1.05 X 10- 6 
a ~ X 0 54778 
= 1.9 X 10- 9 

esto es, el agua estå ionizada el 1.9 X 10 -7 por ciento a 25°C. Este grado 
de ionizacion, aunque es extremadamente pequeno, resulta suficiente para 
dar cuenta de los muchos fenomenos encontrados en las soluciones acuosas. 

Titulaciones conductimétricas. Las mediciones conductimétricas pue- 
den emplearse para determinar los puntos finales de varias titulaciones. 
Consideremos la valoracion de un åcido fuerte como el clorhfdrico con una 
base fuerte como el hidroxido de sodio. Antes de agregar una base, la solu- 
tion åcida tiene un elevado contenido de iones hidrogeno, y por lo tanto 
una elevada conductancia. Cuando se anade ålcali se eliminan los iones. 
hidrogeno porque se formå agua, y su lugar la ocupan los cationes de la 
base mucho mås lentos. En consecuencia, la conductancia de la solution 
disminuye y sigue disminuyendo por adicion de mås base hasta que se 
alcanza el punto de equivalencia. Si ahora se sigue agregando mås ålcali 
habrå un exceso de iones oxhidrilo mås veloces, lo que origina un incre- 
mento de la conductancia otra vez. Cuando se grafica esta variation contra 
el volumen del ålcali anadido, resulta la curva ABC de la figura 11-9, 
donde la rama descendente nos da las conductancias dc las mezclas de åcido 
y sal, y la porcion ascendente la de la sal y un exceso de base. En el punto 
mmimo, B, no existe ningun exceso ni de åcido, ni de base, y de aquf que 
resulta el punto final. 

Las curvas de titulacion del tipo descrito se obtiencn solo por neutraliza- 
cion de los åcidos y bases fuertes. Cuando un åcido es débil, por ejemplo 
el acético, y la base es fuerte, la curva de titulacion tiene la formå general 
A'B'C de la figura 11-9. Como el åcido es débil, su conductancia es baja. 
Cuando se adiciona una base, el åcido débilmente conductor se convierte 



Actividades y coeficientes de actividad de los electrolitos fuertes 441 



en sal muy ionizada, y en consecuencia la conductancia se eleva segun A'B'. 
Una vez que se neutraliza el åcido, la adicion de un exceso de base ocasiona 
otro incremento råpido de la conductancia, y la curva asciende segun jB'C. 
El punto de equivalencia es de nuevo la interseccion de las dos lmeas rectas. 
£n este caso la interseccion de A'B' y B'C no estå tan marcada como nos lo 




muestra la figura, sino que tiene la formå indicada por las lmeas punteadas. 
Erta redondez en la interseccion se debe a la electrolisis de la sal formada 
durante la reaccion de neutralizacion que, sin embargo, no introduce una 
dificultad especial, puesto que las porciones rectas pueden prolongarse, 
como en la figura para darnos el punto final correcto. 

Las curvas de titulacion conductimétrica descritas se aplican solo a las 
condiciones anteriores especificadas. Cuando las fortalezas relativas del 
acido y base cambian, también lo hacen, a veces, las curvas de titulacion. 
Es suficiente senalar que se pueden realizar muchas titulaciones conducti- 
métricamente en agua o solventrs mixios que resultarian diffciles o imposi- 
Wes con indicadores, y que el método se aplica a mezclas de åcidos débiles 
)' fuertes, bases débiles y fuertes, precipitacion, oxidacion-reduccion, y otros 
t'pos de reacciones. 

ACTIVIDADES Y COEFICIENTES DE ACTIVIDAD DE LOS 
ELECTROLITOS FUERTES 

Las conctantes de equilibrio para los equilibrios gaseosos y reacciones no 
tonicas en solution se expresan en funcion de las concentraciones con sufi- 
r tpnte exactitud a presiones y concentraciones relativamcnte bajas. Sin em- 
bargo, al tratar con equilibrios ioniros, con ciertos aspectos cinéticos de las 
^ilucioneSj y con estudios de lar fuci/as electromotriccs no es posible sustituir 
"nichas veers, \<\s actividades poi las ronrmtiat iones. Por es[a ras.on es 
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esencial considerar como las concentraciones pueden convertirse a activida- 
des, y como, tales actividades, se evaluan. 

A fin de introducir algunas definiciones empleadas con frecuencia 
cuando tratamos con las actividades de los elcctrolitos fuertes, consideremos 
un clectrolito Å x B y que se ioniza de acuerdo con 

AiBy = xA*+ + yB~- (54) 

donde z + y z. son las caigas de los dos iones. La actividad del elcc.trolito 
como un todo, a 2 , estå definida en funcion de las actividades de los dos 
ionts a + y a_ de la siguiente manera 

a, = a*al (55) 

Si ahora designamos por v = x ~h y el numero total de iones que resultan 
desde una molécula de electrolitOj la actividad media geométrica del ckciré- 
lito o mås simplemente la actividad media, cscrita a T , cstå definida por 

a ± = v^Oi = V a%at- (56) 

Para relacionar las actividades de los iones con sus concentraciones es- 
cribimos 

a + = C\{ + (57a) 

a. = C_/, (57b) 

donde C + y C- son los pesos gramo por litro de cada uno de los dos iones 
en solution, mientras que /+ y £ son los coeftcientes de actividad dc los dos 
iones. Estos coeficientes de actividad son factores apropiados que cuando 
se multiplican por las concentraciones de los iones respectivos dan su acti- 
vidad. Introduciendo las ecuaciones (57a) y (57b) en la (55) obtendremos 
para a 2 

a 2 = (CJ+W-/-)" 

= (CrøCrø (58) 
y para el coeficiente de actividad media desde la ecuacion (56) 



a ± = y/a, = </{C%C>L)iSm 

El factor (j x j y y J " se llama coeficiente de actividad media del electrolito /, 
es decir, 

f = uir-Y" c«*) 

Anålogamente, al factor (CfCf) 1 " sc conoce como molaridad media del elec- 
trolito, C. ; 6 

C ± = (C* + CJ l " (61) 
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£n funcion de la molaridad media y de los coeficientes de actividad, las 
ecuaciones (58) y (59) piieden escribirse simplemente asf 

c ± = a\'' = CJ (62) 
a t = a\ = (C ± /)' (63) 

Finalmente, como para cualquier electrolito de molaridad C tenemos que 
CV = xC y C- = yC, las ecuaciones (62) y (63) se convierten en 

a ± = o 1 /' = [(xCnyWYi'f 

= {x'yyyi'CJ (64) 
a 2 = a v ± = {x*y")Ci' (65) 

Las ecuaciones (64) y (65) son las expresiones necesarias para convertir 
las actividades en molaridades y vice.versa. AurKjue estas expresiones pueden 
parec^r complicadas, no lo son cuando se aplican a casos espeefficos. Asi 
para un electrolito 1 — 1, tal como el cloruro de sodio, de molaridad C, te- 
nemos x = 1, y y = 1 y v = 2, y por esa razon 

a ± = (1 X 1)»*C/ = Cj 
a 2 = al = C 2 / 2 

De nuevo, para un electrolito del tipo 2-1, tal como el cloruro de bario, 
obtenemos x — 1, y — 2 y v = 3, y de aqui que 

aJ= (1 X 2 2 )" s Cf 
- = v^C/ 
a 2 = aj = 4 C 3 / 1 

En la tabla 11-9 se resumen Jas relaciones entre C, f,a^ya, para cierto 
numero de electrolitos de diferente tipo. Se observarå que las expresiones 
que derivan de las ecuaciones (64) y (65) dependen del tipo de ele*ctr61ito 
y son idénticas para los 1-1, 2-2, 3-3 ; para los 1-2 y 2-1 ; para los 1-3 y 3-1 
y para los tipos 2-3 y 3-2. 

Tabla 11-9. Relacion de y a„ con C y f en algunos electrolitos 



Tipo de 



Iectrolito 


Ejemplo 


X 


y 


p 








1-1 


NaCI 


1 


1 


2 


C 


Cf 




2-2 


Cuscy 


1 


1 


2 


C 


Cf 


C'-f* 


3-3 i t 


aipo; 


1 


1 


2 


C 


Cf 


C*f* 




Na,SO t 


2 


1 


3 


6 4 C 


f 4 C/ 


4 C" 3 /a 


2-1 


BaCL, 


1 


2 


3 


6 4 C 


f 4 Cf 


4 Cif« 


1-3 




3 




4 


V27 C 


V27 C/ 


27C l f± 


3-1 


La(NO,) 3 


1 


3 


4 


V27 C 


V27 C/ 


27 C"f* 


2-3 


Ca 3 (P0 4 ). 


3 


2 


5 


^108 C 


tf 108 C/ 


108C5/5 


3-2 


La 3 (SOJ 3 


2 


■i 


5 


if 1 08 C 


tf 108 C/ 


ion C s /s 
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Las definiciones para los coeficientes de actividad media y ionica han 
sido expresadas en funcion de la concentracion en moles por litro de solu- 
cion. En el trabajo electroqmmico con mucha frecuencia las concentracio- 
nes se expresan en base a la molalidad. m. Entonces, las actividades de los 
iones se definen de manera anåloga a la ecuacion (57) por 

a + = m + y + (66a) 
cl. — m-y. (66b) 

Al repetir los argumentos anteriores con estas nuevas definiciones, se de- 
muestra fåcilmente que ahora 

a ± = {x x y*yi'mrt (67) 
en = o± = (x x y)m'y (68) 

donde y es el coeficiente de actividad media del electrolito para la concentra- 
cion en molalidadeSj y estå dado por 

Con las ecuaciones (67) y (68) las expresiones de la molalidad media, m,, 
esto es 

y a, tienen en la tabla 11-9 anåloga formå que para las molaridades, excepto 
que ahora C y f se hallan reemplazadas por m y y. Como C y m no son idén- 
ticas, tampoco lo serån en general, f y y. De hecho los dos coeficientes de 
actividad estån relacionados entre si por la expresion 

donde p 0 es la densidad del solvente puro, y m/C estå dado por 

m 1 + 0.001 mM 2 ._„. 

c = P {n) 

Aqui M 2 es el peso molecular del electrolito, mientras p es la densidad de la 
solucion. Desde las ecuaciones (71) y (72) se puede demostrar que para 
soluciones acuosas diluidas / es esencialmente anåloga a y ; sin embargo, 
cuando las soluciones son mås concentradas los dos tienen valor diferente. 



DETERMLNACION DE LOS COEFICIENTES DE ACTIVIDAD 

Las ecuaciones (M) y (65) 6 (67) y (68) indican que para convertir 
las molaridades o molalidadcs en actividades debcn conocerse los coeficientes 
de actividad media en las diversas eoncentracioncs de un electrolito Dichos 
coeficientes se dcterminan a partir de la prcsion de vapor, descenio del 
punto de congelacion, aumento del punto dc ebullicion, presion osmotica, 
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Tabla 11-10. Coeficientes de actividad media, y, de los clectrolitos a 25°G 



^lolalidad 





HCL 


KCI 


NaOH 


CaCl 2 




ZnS0 4 


0.000 


1.000 


1 .000 


1 .000 


1 .000 


1 .000 


1 .000 


0.001 


0.966 


0.965 




0. 888 


0.830 


0.734 


0.005 


0.929 


0.927 


— 


0.789 


0.639 


0.477 


0.01 


0.905 


0.902 


0.899 


0.732 


0. 544 


0.387 


0.02 


0.876 


0.869 


0.860 


0.669 


0.453 


0.298 


0.05 


0.830 


0.817 


0.818 


0. 584 


0. 340 


0.202 


0. 10 


0.796 


0. 769 


0.766 


0.531 


0.265 


0. 148 


0.20 


0.767 


0.719 


0.719 


0.482 


0.209 


0.104 


0.50 


0.757 


0.651 


0.693 


0.457 


0.154 


0.063 


1.00 


0.809 


0.606 


0.679 


0.509 


0.131 


0.044 


1.50 


0.896 


0.585 


0.683 


0.628 


0.124 


0.037 


2.00 


1.009 


0.576 


0.698 


0.807 


0.124 


0.035 


3.00 


1.316 


0.571 


0.774 




0.141 


0.041 


4.00 


1.762 


0.579 


0.888 




0.171 






jj_1q_ Coeficientes du actividad media de diversos elcctrolitos, a 25°C. 
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distribucion, solubilidad y medicion de las fuerzas electroinotrices por mé- 
todos termodinåmicos bien conocidos. Aunque en este libro se explican los 
métodoi de solubilidad y de fuerza electromotriz para la evaluacion de los 
coeficientes de actividad. los restantes procedimiento 1 ; de determinacio n 
quedan fuera de nuestro alcance, remitiéndose al lector a diversos tratados 
sobre el tema. 

Todas las evaluaciones de los coeficientes de acthidad se haccn en el 
supucsto de que en una solucion de dilucion infinita y = 1 6 f = 1, segun 
la escala de concentracion utilizada, es decir, que 

— y = 1 cuando m -» 0 (73) 

° qUe ^- = / =1 cuando C-*0 (74) 

Estas definicione? son equivalentes a la aseveracion de que la actividad 
de un ion es igual a su concentracion en las soluciones diluidas a infinito. 
Sobre esta base, los coeficientes de actividad de todos los electrolitos son 
la unidad a una concentracion igual a ccro. Cuando la concentracion 
aumenta, dichos coeficientes disminuyen pasando por un mmimo y vol- 
viendo a incrementarse de nuevo considerablemente por encima de uno. En 
la tabla 11-10 se hallan los valores de y para cierto niimero de electrolitos 
a 25°C, mientras que la figura 11-10 muestra una gråfica de algunos en 
funcion de V m - Aunque a concentraciones mas elevadas, la coiiducta de y 
estå muy individuali7ada, a concentracioner mås bajas las cunas convergen 
de una manera que depende del tipo de electrolito. Este hecho es de gran 
significado teorico en la explicacion de la conducta teimodinamica de las 
solucione? diluidas de los electrolitos fuertes. 



LA TEORIA DE DEBYE-HCCKEL SOBRE LOS 
COEFICIENTES DE ACTIVIDAD 

La teoria de Dehye-Hiickel intenta explicar los coeficientes de actividad 
de los clrctrolitos en funcion dc las atracciones clectroståticas que operan 
entie los ioncs en una solucion. Los autores comienzan suponiendo que l as 
partfculas en solucion se hallan cargadas eléctricamente y sometidas a l a 
ley de Coulomb, esto es, que las fucrcas dc atraccion o repulsion entre 
las cargas varfan directamente como el producto de las caigas <ji y e i n " 
vcrsamente al cuadrado de las distancias r entre ellas. 

f™ ^ 

La conrtante de proporcionalidad D, llamada constante dieléctrica, de- 
pende del medio en el cual se encuentran las cargas, en nuestro caso el 



3 
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solvente. Como un resultado de estas fuerzas, la distribution de los iones 
a traves de la solution no estå dispuesta al azar, sino que cualquier ion 
central positivo se encuentra rodeado de una atmosfera de otros iones dife- 
rentes, cuya carga ncta es negativa, y lo inverso sucede con un ion negath o. 
Debido a la presencia de una atmosfera alrededor de un ion, existe un po- 
tential que se establece en su superficie, cuya magnitud demostraron Debye 
y Hiickel que valla 

IJ(1 + xa.) 

En esta ecuacion z t es ]a valencia del ion central, e la carga del electron, 
a, el diåmetro ionico, y k es 



-4 



****** f77J 

DkT 



donde k es la constante del gas por molécula, csto es. RiX, T la tempera- 
tura absoluta, y n t el niimero de iones de cualquier nø-turale/a por centimetro 
cubico de solucion. La sumatoria en la ecuacion (77) debe efectuarse con 
todos los iones presentes cn una solucion dada. k tiene las dimensioncs del 
retiproco de la longitud y debe considerarse como el reefproco del espesor 
promedio de la atmosfera ionica 'alrededor de un ion. 

La presrncia de un potencio £ t en la superficie de un ion debida a la 
atmosfera ionica da a la solucicki una energfa libre cléetrica F e 

— z 2 e 2 K 

Fe = 27J(T+"So (78) 

en exceso sobre la que la solucion tendria si la atmosfera ionica que resulta 
de las atracciones electroitåticas no estuvieran presentes. Este exceso F f se 
encuentra termodinamicamente relacionado con cl coefitientc de actiiidad 
del ion f , por la relation 

F^XTlnA (79) 
y de aqui que, a paitir de las ecuaciones (78) y (79), se obtiene 

Al introducir en la ecuacion (80) c! valor de K de la (77). > la conccntia- 
cion de los iones C\ en pesos ionicos gramo por litro desde la igualdad 

C, = g X 1000 

la ecuacion (80) se transforma cn 
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Para una temperatura y solvente dados, A y B en esta ecuacion son æns- 
tantes definidas por 

A = 



2.303(Z>fcr) 3 / 2 "V 1000 
B 



t 8ttAV f8 ,, 
\ 1000 DkT 1 



mientras que (i es la fortaleza ionica de la solucion (véase la påg. 345), 
esto es 

M = \ ZCtf (84) 

La ecuacion (81) da el coeficiente de actividad de un ion como una 
funcion de la fortaleza ionica de la solucion. Como experimentalmente lo 
que se evalua es el coeficiente de actividad media del electrolito, f, la ecua- 
cion (81) debe transformarse con ayuda de la ecuacion (60) al logaritmo 
del coeficiente de actividad media. E] resultado es 

donde es ahora un diåmetro ionico promedio. En la tabla 11-11 se dan 
las constantes A y B de esta ecuacion en el caso del agua como solvente a 
diversas temperaturas. Se supone que el diåmetro ionico medio a t satisface 



Tabla 11-11. Constantes de Debye-Huckelj 
A y B, para el agua como solvente 



« CC) 


A 


B 


0 


0.4883 


0.3241 X 10 8 


15 


0.5002 


0.3267 


25 


0.5091 


0.3286 


40 


0.524J 


0.3318 


55 


0 . 5410 


0.3353 


70 


0.5599 


0.3392 



los datos. Sin embargo, para las soluciones muy diluidas Ba\ V/i es pequeno 
comparado con la unidad y puede despreciarse. Entonces obtenemoa 



log«,/ = -Az^y^ (86) 
que es la ecuac'wn limite de Debye-Huckel para los coejicientes de actividad 

3 I 



de Jes electroXitos fuertes. 
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A causa de la necesidad de hacer ciertas simplificaciones por la comple- 
jidad matemåtica de la derivation, la teoria de Debye-Huckel, y alguna 
de sus fcuaciones como la (85), es aplicable solo a las soluciones diluidas. 
AdemaSj la ecuacion (86) debe verse como una ley limite para la conducta 
de los coeficientes de actividad en las soluciones muy diluidas. De acuerdo 
con la ecuacion (86) los coeficientes de actividad de todos los electrolitos 
fuertes a dilucion elevada deberian estar determinados para un solvente y 
una temperatura dadas, solo por la fortaleza ionica de la solucion y el tipo 
de valencia {z+zS) del electrolito, y de mnguna manera por la naturaleza de 
aquél. Cna gråfica de — logf contra V/j- en todos los eiectrolltos debe dar 
Jineas rectas que pasan por el origen, y la pendiente de las mismas sera una 
funcion de z+z— Para los electrolitos 1-1 esta pendiente seria A; para los 1-2 
6 2-1, 2A; para los 1-3 6 3—1. 3.4, etc. En la figura 11-11 se comprueba 
que estos requisitos æ cumplen por los datos experimentales en soluciones 




Figura 11-11. Prueba de la ley limite de Debye-Huckel a ~\5°C. 



mu >' diluidas. En ésta se encuentran graficados los valores de — logf de 
'°s diversos complejos ammicos de cobalto en solucion acuosa como una fun- 
c i6n de la rafz cuadrada de la fortaleza ionica. Los puntos son los valores 
iu ~ ^og f experimentalmente observados por Bronsted y LaMer 3 a par- 
de las mediciones de solubilidad, mientras que las lmeas solidas daJi las 
? r aficas predichas por la teoria. Al considerar las dificultades involucradas 
eri la determinacion de las solubilidades en tales soluciones diluidas, la 
c °nrordanria entre la teoria y la experiencia debe considerarse satisfactoria. 
^ e han Hevado a cabo pTvivbas anålogas para otras sustancias; por esa razon, 



a Briinsted y LaMer, ]. Sm. Cketn. Soc., 46, 555 (1924) 
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sucede que para los electrolitos fuertes en las soluciones sumamente diluidas 
la ley limite de Debye y Huckcl representa la conducta de los coeficientes de 
actividad hasta V ^ = 0.1 o menores para electrolitos con z + z_ hasta un valor 
de tres. Con tipos de valencia mayorcs que z^z_ = 3 la concordancia no llega 
hasta Vju = 0.1. 

Para reproducir los coeficientes de actividad en funcion de la Vjt para 
fortalezas ionicas mayores que \//* = 0.1, debe usarse la ecuacion (85) que 
es mås completa. Con una elcccion mås apropiada de a' , que debe ser del 
orden del diåmetro atomico, esto es, varios angstroms, los coeficientes 
de actividad de los electrolitos 1-1 pueden reproducirse incluso cuando 
C — 0.1, y en los de tipo 2-1 en las proximidades de C — 0.05. Huckel y 
otros han senalado que la ecuacion (85) puede ampliarse mas. por introduc- 
cion de otro término linear en pero para nuestro proposito esta modifi- 
cacion no es necesaria y no se discutirå. 

Aunque la ley de Debye-Huckel fue propuesta originalmente para los 
electrolitos fuertes, nada impide su aplicacion a los dabiies. Esta ampliacion 
se ilustrarå mås tarde en el capftulo. 



CONSTANTES DE IONIZACION DE LOS ACIDOS DEBILES 

El principio de la constante de equilibrio no es aplicable a la ionizacion 
de ios electrolitos fuertes porque, como hemos visto, se hallan disociados 
totalmente. En consecuencia, nos concierne tratar solo con los equilibrios 
de ionizacion de los electrolitos débiles, esto es, la ioniyacion de åcidos y 
bases débiles. 

El equilibrio de ionizacion de cualquier åcido monobåsico débil, tal 
como el acético, puede representarse mediante la ecuacion 

HA = H+ + A~ 

cuya constante termodinåmica de ionizacion K a estå dada por 

K a =^^ (87) 
Aha 

Introduciendo los coeficientes de actividad y concentraciones en lugar de las 
actividades, la ecuacion (87) resulta 

g — (CWh+)(Ca-/a-) 

(Cha/ha) 

= ( C ^ Ca -\ (88) 
\ C H a /\/ha / 

Ahora bien, para una concentraoion total ita acido C con un grado dc ioni- 
zacion « la roncentracion de HA sera C; I1A — C(l — a ) , niientras que la 
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de los iones sera C H f 
cion (88), tenemos 



C<x. Al sustituir estos valores en la ecua- 



1 - «) \ /ha / 



donde 



C(l 

-mm 

= K' a K f 
C« 1 



1 - 



(89) 
(90) 



es la constante de ionizacion del åcido en funcion de las concentraciones, 
mientras que 



OD 



HA 



es la relation de los coeficientes de actividad. En soluciones diluidas Kf sera 
muy proxima a la unidad, y K a sera esencialmente igual a K' . Sin embar- 
go, en soluciones mås concentradas es necesario introducir una correccion a 
i^para las desviaciones de los coeficientes de actividad respecto a la unidad. 

El uso de las ecuaciones anteriores para calcular K' y K a se ilustra con 
los datos de la ionizacion del åcido acético obtenidos de mediciones de la 
conductancia realizadas por Majtfnnes y Shedlovsky. 10 La primera columna 

Tabla 11-12. La constante de ionizacion del acido acético a 25"C 



C 


« 


K 


K a 


0.00002801 


0 5393 


1 77 X 10-' 


1 75 X I0' s 


0 0001114 


0 3277 


1.78 


1.75 


0 0002184 


0 2477 


1.78 


1.75 


0,001028 


0.1238 


1.80 


1.75 


0.002414 


0 08290 


1.81 


1.75 


0.005912 


0 05401 


1 82 


1 75 


0 009842 


0 04222 


1 83 


1.75 


0 02000 


0 02988 


1.84 


1.74 


0.05000 


0 01905 


1.85 


1.72 


0.10000 


0.01350 


1 85 


1 70 



en la tabla 11-12 senala las concentraciones del åcido, mientras que la 
se gunda da el grado de ionizacion del åcido evaluado de la ecuacion (50). 
est o es, a = A/A e . Las constantes de concentracion dc ionizacion K' a calcu- 
'adas desde C y a por medio de la ecuacion (90), se dan en la terceia 



1,1 Maclnnes y Shedlovsky, /. Am Chem. Soc , 54, 1429 (1932). 
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columna. Se observarå que aunque los valores de K' muestran una cons- 
tancia relativamente satisfactoria, hay un incremento consistente de K' con 
la concentracion. Esta alza se debe a no tomar en cuenta K; en la ecua- 
cion (89). Para tomarlo procedemos asi. Al tomar logaritmos de esta 
ecuacion resulta 

logtf tt = log^ + logX/ 

^log^ + Iog^ (92) 

como /ha es el coeficiente de actividad de una molécula no disociada, no 
puede hallarse muy distante de la unidad. Pero / H *- . /a- — y entonces 

log / H + . /a- = 2 log f 

e introduciendo la ley lfrnite de Debye y Hiickel, ecuacion (86), hallamos 
para 2 log f a 25°G con z t = z- = 1 

21ogf = — lAz+z.yJ 

= - 1.018 vV < 93 ) 

La fortaleza ionica de la solution es en este caso la mitad de la concentra- 
cion ionica total, esto es, (å. = Ca. Al insertar este valor de ju. en la ecua- 
cion (93), y sustituir la ecuacion (93) en (92), obtenemos finalmente para 
el log K a 

iog*: a = logx; - 1.018 yc^ (94) 

Los valores de calculados median te la ecuacion (94) se muestran 
en la ultima columna de la tabla 11-12. Se observarå que dentro del inter- 
valo de validez de la ley limite de Debye-Htickel los valores de K a son ahora 
constantes y no presentan el alza mostrado por K? . En consecuencia, la , 
constante termodinåmica de ionizacion del åcido acético a 25°C es 1.75 X 
10^ 5 . 

Aunque estrictamente hablando las constantes de ionizacion deberian 
expresarse siempre en actividades, para muchos fines no se introduce u n 
error apreciable al usaaK a en vez de K' o viceversa. De aqui, que en lo suce- 
sivo seguiremos la pråctica de expresar las constantes de ionizacion en fun- 
cion de las concentraciones en lugar de las actividades en nuestros cålculos. 

Los åcidos que poseen mås de un hidrogeno ionizable, no se ionizan en 
una sola etapa, sino en varias. Asf el sulfurico ioniza en dos etapas que son 

H 2 S0 4 = H + -f- HSO; 
HSO; ~ H + + SO-~ 

mientras que el åcido fosforico disocia en tres pasos 

H 3 P0 4 = H + +■ H 2 PO; 
H,PO; — H +- HPO; 
HPO = H+ + PO-- 

4 * 
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En cualquier åcido dibåsico la ionizacion primaria es irXs completa 
que la segunda, mientras que en los tribåsicos la disociacion primaria es 
mavor que la segunda, y ésta mayor que la tercera. Cada estado constituye 
un equilibrio verdadero con una constante de ionizacion. En el caso del 
åcido sulfurico el primer grado de disociacion es total, por ser un åcido 
fuerte, pero el segundo es incompleto, y de aqui que para este estado resulta 
la constante 

= g H*flso < -- 

En el åcido fosforico los tres grados involucran una ionizacion parcial, 
y asi resultan tres constantes, una para cada caso, cuya magnitud a 25°C 
es K ai = 7.5 X 10- 3 , K a2 ~ 6.2 x 10~ 8 y K a3 = 4.8 x 10~ 13 , indicando 
que para una cierta concentracion de åcido, la extension de disociacion de 
cada estado disminuye marcadamente del primero al tercero. En efecto, 
calculcmos a partir de las constantes anteriores las concentraciones de las 
diferentes especies ionicas y moleculares en una solucion 0.0233 molar de 
åcido fosforico donde la concentracion de los iones hidrogeno es 0.01 aproxi- 
madamente, y encontraremos 

C HiWi = 0.0133 Chfo 4 - = 6 x 10" 8 
Cam = 0-01 C POt - = 2.9 x 10" 18 

Estas cifras muestran que aun las soluciones diluidas del åcido fosforico 
puro constan esencialmente de H 3 P0 43 H + y H 2 POj y que en ellas no exis- 
ten pråcticamente iones PO; ~ " . 

CONSTANTES DE IONIZACION DE LAS BASES DEBILES 

Cualquier base débil, tal como el hidroxido de amoniOj se disocia segun 
la ecuacion 

BOH = B+ + OH- (95) 

En este proceso la constante termodinåmica de ionizacion de la base cs Kb 

K b 

mientras que K\ es 

K 

Como en los åcidos débiles, las dos constantes Kb y K' son idénticas solo 
e n soluciones diluidas. De otra mancra se cumple 

K„ = K' b K s (98) 

donde K } es de nuevo la relacion del coeficiente de actividad de las divetsas 



(96) 



(97) 
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especies. Emplearemos K'^ expresada en unidades de concentracion como 
una aproximacion suficiente a K b . 



DETERMIN ACION DE LAS CONSTANTES DE IONIZACION 

Las constantes de ionizacion de los åcidos y bases débiles pueden deter- 
rninarse a partir de los datos de conductancia, y de las mediciones de ] a 
conceptracion de los iones hidrogeno de una solucion dada de los åcidos 
o bases en presencia de sus sales. El método conductimétrico fue expHcado 
ai hablar de la constante de ionizacion del åcido acético. Ahora, nuestra 
atencion se concentra en la evaluacion de las constantes de ionizacion a partir 
de las mediciones de la concentracion del ion hidrogeno. 

Con este fin consideremos especfficamente una solucion de åcido acético 
de concentracion C que contiene también acetato sodico de concentra. 
cion C. Si la de los iones hidrogeno es C H -, la de åcido sin disociar es 
Cha = C — C H +, mientras que la de los iones de acetato es la debida a la 
ionizacion mås la proporcionada por la sal totalmente disociada. Como 
en la disociacion del åcido resultan cantidades equivalentes de hidrogeno y 
ion acético, la concentracion de éste serå C H *, y C A ~ = (C H *-\-C). En 
funcion de estas cantidades, la constante de ionizacion de los åcidos se con- 
vierte en 



K' = 



Cha 

C — Ch+ 



(99) 



Tabla 11 


-13. Constantes de 


ionizacion dc 


los åcidas débiles 


a 25°C 


Acido 


Formula 








Arsénico 


H 3 AS0 4 


5.0 X 10-3 


8.3 X 10- 8 


6 X IO- 10 


Borico 


HjBOj 


5.80 x lo-" 






Carbonico 


H 2 CO a 


4.52 X 10- 7 


4.69 X 10-« 




Hidrociånico 


HCN 


7.2 x 10- 10 






Yodico 


HIO, 


1.67 X 10- 1 




4.8 X IO' 1 * 


Fosforico 


H.,P0 4 


7.52 X 10-3 


6.23 X 10-s 


Fosforoso 




1.6 x 10-2 


7 X 10-7 




Sulfurico 


H,SO t 


fuerte 


1.01 X io- 2 




Sulfuroso 


H,S0 3 


1.72 X 10- 2 


6.21 X 10- 8 




Formico 


HCOOH 


1.77 X 10"* 






Acético 


CHgCOOH 


1.75 X 10- 5 






Propionico 


C,H 5 COOH 


1.34 X 10" s 






Cloracético 


CH 2 GlCOOH 


1.38 X 10- 3 






Dicloracético 


CHCt 2 COOH 


5 X 10- 2 






BcnzoiCQ 


C a H 5 COOH 


6.29 X 10- 5 






Oxålico 


(COOH) 2 


5.02 x 10- 2 


5.18 X 




FcnoJ 


C^OH 


1.20 X 10- ia 
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Por esa razon si conocemos C y C, todo lo que se precisa es medir C H + 
para hallar K' a - 

Consideraciones anålogas se aplican a la determinacion de las constantes 
de ionizacion de las bases. Asi con el hidroxido de amonio cuando su con- 
centracion es C en presencia de otra C" de cloruro de amonio, la constante 
de ionizacion K' b toma la formå 

= S ^v™- + c '\ (100 ) 

Como se demostrarå enseguida, la concentracion de los iones hidrogeno 
y oxhidrilo en solucion acuosa se halian relacionados en formå fija, de ma- 
nera que al conocer Cn+, C 0H - queda determinada. De aqui que por medi- 
cion de la concentracion del ion hidrogeno en la solucion de la base y su sal, 
resulta determinada C©h-, Y K' b se deduce a partir de la ecuacion (100). 

En la tabla 11-13 se senalan las constantes de ionizacion de algunos åci- 
dos débiles a 25°G, mientras que en la tabla 11-14 se dan las constantes 
de ionizacion de algunas bares débiles a la misma temperatura. 



Tabla 11-14. Constantes de ionizacion de las bases débiles 
a 25°C 



Base 


Formula 


K» 


Amoniaco 


NH 4 OH 


1.81 x 10- 5 


Hidroxido de plata 


AgOH 


1.1 X 10-* 


Mctil-amina 


(CH 3 )NH 2 


4.38 X 10- 4 


Dimetilamiria 


(GH.j)„NH 


5.12 X 10-* 


Trimetilamina 


(CH a ) 3 N 


5.21 X 10- 5 


Etilamina 


(C,H 5 )NH 2 


5.6 X 10-* 


Anilina 


(C r H r ,)NH 2 


3.83 X 10-™ 


Hidracina 


ISH, . NH, 


3 X 10- 6 


Piridina 


G 8 H 5 N 


1.4 X IQ" 9 


Urea 


CO(NH 2 ) 2 


1.5 X 10-« 



calculos que involucran a las 

CONSTANTES DE IONIZACION 

Cuando se conoce la constante de ionizacion de un åcido o base, es posi- 
ble calcular fåcilmente el grado de ioniracion y la concentracion de las 
especies presentes en la solucion bajo diversas condiciones dadas. Daremos 
dos ejeniplos del procedimicnto. 

Cålculo de grado de ionizacion de åcidos y bases puros. Supongamos 
qup se desea calcular el grado de ionizacion y las concentraciones de las di- 
vorsas especics> en solucion de un .icido monobåsico a una concentracion C. 
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Si a es el grado de ionizacion, entonces de acuerdo con la ecuacion (90) 



de la cual se deduce que 



_ -*'„ + \/(K> n y- + 4K'C 
a ~ 2C (101) 

Cuando K' a cs pequena lo sera también a, y el denominador en la ecua. 
cion (90) sera esencialmente la unidad. Bajo estas condiciones la ecuacion 
de a se reduce a 

a = S~C~ (102) 

Conocida a, se obtienen fåcilmente C H a, C h + y C A -. De una manera 
totalmente anåloga se puede calcular a y las concentraciones en la ioniza- 
cion de las bases. 

Grado de ionizacion en presencia de un ion comun. Cuando la solu- 
cion de un åcido o base débiles contiene también una sustancia que posee 
un ion comun con el electrolito débil, se reduce el grado de ionizacion de 
este ultimo. La generalidad de esta afirmacion se ilustra con el ejemplo 
siguiente: supongamos que existe una solucion C molar de åcido propionico, 
junto con propionato de sodio cuya concentracion es C. Si a es, de nuevo, 
el grado de ionizacion, resulta C n \ — C(l — a), y C H + = Col Pero la 
concentracion del ion propionico cs ahora la debida a la ionizacion, Go, 
mås la proporcionada por la sal, C, csto es, C A - = [Coc f C). Al colocar 
estas concentraciones :n la expresion de K' a tenemos 

_ C b *Ca- 



_ (Ca) (Ca + C) 
C(l-a; 

_ q(C« + C) 

(1 -«) 



(103) 



y de aquf 



-(c + k:) + v(c + k:v + 4k' c (io4) 

2 C 

Cuando podemos hacer (1 — a) = 1, la ecuacion (104) se tran&foiina en 



■C'+ V(C') a + 4JC'C 

- — "- (105) 



2 C 

Ademås, con valores pequenos dc K' a no se introclncc error significativo 
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n o solo criando se descarta u en cl denominador de la ecuacion (103), sino 
también Ca. comparada con C en el numerador, y cntonces resulta 

K = c '- 

« = ^ (106) 

La compaiacion de las ecuaciones (102) y (106) muestra que a es menor 
en el Ultimo caso. 



PRODUCTO IONICO DEL AGUA 

Mediciones de la conductancia y otras evidencias intiican definitiva- 
mente que cl agua se ioniza de acuerdo con la ecuacion 

H.O(L> = H+ + OH" (107) 

En esta disociacion, la constante dc equilibrio es 

K = (108) 

Sin embargo, puesto que la ionizacion es muy ligera, la actividad del agua 
en cualquier solucion acuosa permanece constante y pucde incluirse en K. 
La ecuacion (108) resulta entonces 

K w = Kanzo = a H -oon- (109) 

a K w se lc denomina producto ionico del agua 3 e indica que en cualquier 
solucion acuosa los iones hidrogeno y oxhidrilo deben encontrarse presentes 
y que el producto de sus actividades es constante. Esta, cn funcion de las 
con centrac iones, sc describe asf 

K' K = C M -C M i- (HO) 

donde K' difiere de K w por el piodueto de los coeficientes dc actividad 
de los iones. En la? soluciones dc baia fortaleza ionica K' cs esencialmente 
igual a K w . 

El valor de K' puede encontiaise en la tabla 11-8 que contiene ]os 
datos de la conductancia del agua pura segun fueron establecidos por Kohl- 
rausch y He\d\vciller. Estos datos dan el grado de ionizacion del agua a 
25°C, a = 1.9 X 10~ S . Ahora bien, como un litro dc agua a 25 C C pcsa 
997.07 g, v como ri peso molccular del agua es 18.016, la concentracion 
molar C del agua es C = 997.07/18.016 53.34 molar. Conociendo C 
Y a se deduce que las concentracioncs iomcas son 

Ch* = ('On- — Ca 

= 55.34 x 1.9 y 10- 3 
= 1.05 x 10- T 
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y por esa razon K' t . a 25 °C es 

= (1.05 x 10- 7 ) 2 
= 1.10 x lO" 1 * 

En la tabla 11-15 se dan los mejores valores actuales de K w a ciertas 
temperaturas. Urt punto de interés en esta tabla es que el producto ionico del 
agua es 1 X 10 _lt a 25°C. A otras temperaturas la constante tiene distintos 
valores, y en coiisecuencia la concentracion de los iones hidrogeno y oxhi. 
drilo en agua pura a estas temperaturas no serån iguales que a 25°G, esto 
es, 1 X IQ* 7 g de peso ionico por litro. 



Tabla 11-15. Producto ionico del agua, 
K K , a diversas temperaturas 



Temperatura °C 


Kv 


0 


0.114 X 10-" 


10 


0.292 


25 


1.008 


40 


2.919 


60 


9.614 



Como el principio del producto ionico se mantiene en cualquier solucion 
donde haya agua presente, esta constante se emplea para calcular las con- 
centraciones de los iones hidrogeno y oxhidrilo presentes en tales soluciones. 
Por ejemplo, en una solucion acuosa 0.001 molar de hidroxido sodico a 
25°Cj Con- = 0.001, y por lo tanto, la concentracion de los iones hidro- 
geno debe ser 

c - K 

Wh- 
_ 1.01 X IQ" 14 

i x io- 3 
= 1.01 x io- 11 

Anålogamente se calcula la concentracion de los iones hidroxiio en cual- 
quier solucion åcida. 

pH y pOH 

AI pasar de soluciones åcidas a alcalinas ]a concentracion del ion 

hidro- 
geno varia muy ampliamente. Para dar un medio conveniente de expresion 
a la concentracion de los iones hidrogeno sin tencr que utilizar exponen teS 
negativos, sugirio Sorensen el uso de la cscala pH (poder de hidrogeno); 
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yen base a ella tenemos 

pH = — loga o a H * (111) 

esto es, la actividad del ion hidrogeno de una solution es igual a 10 _pH . 
Asi, para una solucion de pH = 4, a H + = 10~" 4 y para otra de pH = 12, 
«h- = 10 -1 -. Anålogamente la actividad de los iones oxhidrilo pueden expre- 
sarse en escala pOH mediante la definition 

pOH = - log,, «oh- (112) 

Comb para cualquier solucion acuosa flnta 0H - = K v: , tenemos 

- log !□ a H + - iogio KoH- - - log 10 K w 

y por esa razon 

pH + pOH = - log 10 K„ (113) 

De esta ecuacion se deduce que la surna del pH y pOH para cualquier 
solucion acuosa debe ser siempre una constante igual a — log X0 K w y de aquf 
que cuando el pH de la solucion asciende el pOH debe disminuir, y viceversa. 
La condicion de neutralidad se establece cuando las concentraciones ionicas 
de hidrogeno y oxhidrilo sean iguales, y deberån serlo también el pH y el 
pOH. Entonces 

pH = P OH = r I( *"*» (114) 

Cualquier solucion que tiene un pH mcnor que — V2 logio Kw ser ^ 
åcida, mientras que otra cuyo pH sea mayor a aquel valor sera alcalina. 

En el caso espetifico de las soluciones acuosas a 25°C, K, = 1 X 10 _14 ; 
y — log, o K w = 14. A esta tcmperatura, tendremos pH -f- pOH = 14, y la 
solucion neutra tiene un pH de siete. Los valores menores de este numero 
indican acidez y los mayores del mismo basicidad. 

SOLUCIONES REGULADORAS 

Son las constituidas de un åcido o una base y una de sus sales, poseen 
capacidad para resistir a las variaciones en mayor o menor grado del pH, 
cuando 'se adiciona algo de åcido o base y por este hecho se denominan 
soluciones reguladoras o simplemente reguladores. Son particularmente efec- 
tiva las mczclas en las cuales el åcido o base involucrado es débil. 

La accion reguladora dc una solucion de åcido débil HA en presencia 
de una de sus sales se explica de la manera siguiente: en cualquier mezcla. 
de åcido y sal el equilibrio de ionizacion del åcido dctermina la concentra- 
c ion del ion hidrogeno de la solucion. Cuando se anaden ioncs hidrogeno 
por adicion de åcido, el equilibrio se altera y para rcstablecerse de nuevo 
los iones hidrogeno en exccso se recombinan con los aniones de la sal para 
formår moléculas de åcido sin disociar HA, y por lo tanto el pH de la solu- 
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cion se invierte a un valor no muy distinto del original. Si por el contrario 
se adiciona alguna base a la mezcla de åcido y sal, el exccso de iones oxhi- 
drilo altera el equilibrio de ionizacion del agua. Para restablecerlo otra vez, 
los iones hidrogeno y oxhidrilo se combinan para dar agua. Como esta re- 
accion provoca una disminucion de iones hidrogeno, se modifica también 
el equilibrio de ionizacion del åcido y para su restablecimiento se disocia 
algo de este HA para darnos de nucvo los iones hidrogeno necesarios. El 
resultado de todos estos cambios es que el exceso de iones hidrogeno estå 
neutralizado esencialmente, y la solucion se invierte a un pH muy proximo 
a su valor original. Estas consideraciones se aplican solo cuando la cantidad 
de åcido o base agregadas a la solucion reguladora no es lo suficientemente 
grande como para alterar la relacion de åcido a sal. 

De una manera similar sc explica la accion reguladora de las soluciones 
de una base débil y una de sus sales. El pH particular para el cual es efectiva 
una solucion reguladora estå determinado por la relacion del åcido o base 
a su sal presente y por la magnitud de la constante de ionizacion del åcido o 
base. Asi, para un åcido débil la actividad del ion hidrogeno estå determi- 
nada desde la constante de ionizacion por 

a u . = X.— (H5) 

mientras que para una base debil la actividad del ion oxhidrilo estå go- 
bernada por 

«o„-----A^ (116) 
a ~ . 

Cuando las relaciones de actividad del åcido o base a la sal son la uni- 
dad, estas ecuaciones se reducen a a H + = K a y a on - = K^. Cuando no son la, 
unidad, d H » y a 0 n- deben evaluarse de las ecuaciones (115) o (116). 

Los rcguladores sc empkan siempre que sc desean soluciones de pH 
conocido, o cuando es necesario mantenerlo constante. Macllvaine ha des- 
crito la formå de preparar soluciones reguladoras de un intervalo de pH 
definido que oscila entre 3.4 y 8.0 con intervalos de variacion de 0.2 unida- 
des, mediante el uso del fosfato disodico y el åcido cftrico en diversas pro- 
porciones. Otro s>istema para el cual el pH varia desde 1 a 10 también con 
intervalos de 0.2 fuc propuesto por Clark y Lubs. Los detalles de esta pre- 
paracion se encuentran en el manual de Lange. 11 . 

CONCEPTO GENER ALIZADO DE ACIDOS Y BASES 

EL termino dtido se usa general men te para significar cualquier sustancia 
que en solucion da iones hidrogeno, y base aquélla que produce iones oxhi- 

11 N. A. Lange, [tandbook of Chemistry, liandbook PubJishcrs, Inc., Sandusky, 
Ohio, 1956. 
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drilo. Aunque estas definiciones estrechas de åcido y base son satisfactorias 
para algunos fines de soluciones acuosas, son insuficientes para describir 
todos los fenomenos observados bien sea en agua, o en solventes no acuosos. 

Hasta ahora hemos considerado al ion hidrogeno como constituido por 
un åtomo de hidrogeno con el electron removido, esto es, un proton. Sin 
embargo, Bronsted 12 ha demostrado que el cambio de energfa libre de la 
reaccion H + + tLOfl) = H,iO + es extremadamentr grande y negativa. y 
de aquf que la constante de equilibrio de esta reaccion debe ser muy grande. 
Los iones H + como tales, son pråcticamente inexistentes en medio acuoso y 
]o que consideramos como un hidrogeriion en realidad es el proton hidrata- 
do H h O + que se conoce con los nombres de hidronio, hiclroxonio o ion 
oxonio. De igual manera, ciertos estudios realizados por Dole 1 ' 1 sobre- el elec- 
trodo de vidrio, asf como sobre la cinética de las reacciones sometidas a la 
accion catalftica de los åcidos han llevado a la conclusion de que el proton 
se encuentra solvatado. 

Estas y otras consideraciones condujeron a Bronsted 14 y Lowry 15 a 
redefinir el concepto de åcido y base. Definieron al åcido como una sustan- 
cia capaz de dar un proton a otra, y a una base como cualquier sustancia 
que acepta un proton de un åcido. En otras palabras, un åcido es una 
sustancia tal que, con carga o sin ella, actua como donadora de protones, 
y es una base cuando es aceptora. Inherente a estas nuevas definiciones de 
åcido y base estå el hecho de que cuando un åcido cede protones debe 
existir una base capaz de recibirlos; y viceversa. 

Las diferencias entre este concepto generalizado de åcidos y bases y el 
mås antiguo se comprenderå mejor con algunos ejemplos. Segun ambos 
Puntos de vista el åcido acético es un åcido. Sin embargo, mientras que el 
concepto antiguo representa la ionizacion segun el proceso 

CH 3 GOOH = H+ + CH 3 COO- (117a) 
el concepto generalizado lo representa asi 

CH.COOH + H,0(1) = H 3 0+ + CH 3 COO- (H7b) 

En esta ultima ecuacion el åcido acético dona un proton a una molécula de 
agua que actua como base, para formår un ion hidronio y uno de acetato. 
Ademås: como el H 3 0 + puede ceder un proton al ion acetato para formår 
acido acético y agua, debe ser por si mismo un åcido, mientras que el 
GHaCOO - se comportarå corno una base. En consecuencia, cualquier inter- 
accion de un åcido y una base debe siempre conducir a la formacion de otro 
åcido y base diferentes; es decir 

Acido, + Base, = Acido, -f- Base, (118) 

12 Bronsted, Chem Rev., 5, 231 (1928). 

13 Bole, J. Am. Chem. Soc, 54, 2120, 3095 (1932). 

14 Bronsted, Chem. Rev., 5, 231 (1928); Rec. trav. chim., 42, 718 (1923). 

15 Lowry, /. Chem. Soc, 123, 84-8 (1923). 
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La base, que se origina del åcido, es la base conjugada del åcido,. Anålo- 
gamente, el åcido, qur resulta de la bast 1 ! se llama conjugado de esta base. 

Al ampliar este argumento, obtcnemo^ la formulacion siguiente para la 
ionizacion en el agua de un numero de åcidos generalizados: 



AcidOi 




Base, 




Acido 2 




Base, 


HCI 


+ 


HiO 




H s O + 


+ 


ci- 


HCOOW 


+ 


HjO 




H 3 0 + 


+ 


HCOO- 


HSOr 


+ 


HsO 




H 3 0^ 


+ 


SO;- 




+ 


H 2 0 




H 3 0 + 


+ 


NH, 




+ 


H 2 0 




H 3 0 + 


+ 


C.HsNH, 


H a O + 


+ 


H s O 




H,0 + 




H 2 0 


H s O 


+ 


H s O 




H 3 0 + 


+ 


OH- 


H 2 SOn 


+ 


HjO 




H,,0 + 


+ 


HSOJ 


HSO3 


+ 


HjO 






+ 


soj- 



A partir de estos ejemplos se observa que al lado de las sustancias consi- 
deradas ordinariamente como åcidos, también lo son otras como el H.jO+j 
H 2 0, NH+, C C H 5 NH+ y otras donadoras de protones. Tampoco las bases 
son unicamente las que poseen iones oxhidrilo, sino también los aniones 
de los åcidos, agua: arnoniaco, anilina, HSO" y otros aceptores de proto- 
nes. Se observarå que el agua puede actuar tanto como åcido o como base, 
dependiendo de las condiciones de la reaccion, es decir. es anf otcra. Ademås 
un ion como el HSO~ es anfotero también puesto que actua unas veces 
como åcido y otras como base, segun las circunstancias. 

La fortaleza de un åcido dado, en la nueva teoria se mide por su capaci- 
dad para donar protones al solvente y es expresable mediante la constante 
de ionizacion del åcido. Por otra parte, la de nna base K B estå definida por 

K B - A- (119) 

donde Ko, es la constante de ionizacion del åcido conjugado de la base. Para 
las soluciones acuosas se puede demostrar que 

K B = ^» (120) 

donde Ki> es la constante de ionizacion de una base definida mediante l a 
ecuacion (96). 

El concepto gcneralizado de los åcidos y bases no contradice los antiguos 
puntos de vista de aquellas sustancias, sino que los amplfa. Aunque las ideas 
involucradas parewan sorprcndentes a aquél no acostumbrado a pensar en 
funcion dc ellas, veremos en un capftulo posterior que son niuy fructfferas 
y permiten la correlacion y explicacion de ciertos fenomenos cn las soluciones 
acuosas que de otra manera apareccrian muy enigroåticos. 
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G. N. Lewis ha propuesto una teoria de åcidos y bases aiin mås ampHa 
e n sus propésitos que la anterior, asf para Lewis, una base es una smtancia 
quc cede un par de electrones para formår un enlace de coordinacion. A su 
ve z, un åcido es una sustancia cualquiera que acepta un par de electrones 
para formår tal enlace. Esta teoria no solo comprende a los åcidos y bases 
que establece la teoria de Bronsted-Lowry, sino a otras muchas sustancias que 
de ordinario no estån clasificadas en esa categoria. Para mayorcs dctalies 
el estudiante debe ver la literatura. 13 

HIDROLISIS 

La reaccién entre un åcido y una base en solucién acuosa produce siem- 
pre agua y una sal. Si la reaccion es completa, la neutralizacion exacta darå 
una solucion exactamente neutra; es decir, sin exceso de ioiies hidrégeno 
u oxhidrilo. Casi, asf sucede cuando un åcido fuerte como el clorhfdrico se 
neutraliza por una base fuerte como el hidroxido de sodio. Sin embargo, 
cuando un åcido débil como el aectico se neutraliza con una base fuerte 
como el hidroxido de sodio, se encuentra que la solucion final no es neutra 
sino båsica, y cuando una base débil se neutraliza con un åcido fuerte, la 
soliicién finales åcida. La basicidad de la soliicién final en un caso y la aci- 
dez en otro se deben a la tendencia de la sal formada por neutralizacién 
a reaccionar con el agua y de ahf a invertir la reaccion. Esta tendencia de 
las sales cuando se hallan disueltas en agua a reaccionar con el solvente y 
por esa razén a invertir el proceso de neutralizacion se denomina hidrélisis. 

Al considerar la condiicta de hidrélisis de varias sales, podemos distinguir 
cuatro casos, que son, (al sales de åcidos y bases fuertes; (b) sales de åcidos 
débiles y bases fuertes; (c) sales dc åcidos fuertes y bases débiles, y (d) sales 
de åcidos y bases débiles. Cada una de estas categorias se discutirå a con- 
tinuacién. 

Sales de åcidos y bases fuertes. El cloruro de sodio puede tomarse 
como un ejemplo de la conducta hidrolitica de una sal de åcido y base 
fuertes. Esta sal existe en soliicion acuosa con sus iones cloro y sodio, si 
reaccionaran con el agua darian åcido clorhfdrico e hidroxido de sodio, 
pero puesto que estos compuestos son clectrolitos fuertes, los productos 
S( 'Jian de nuevo iones cloro y sodio, y el ion hidrogeno y oxhidrilo recombi- 
n arian dando agua. En otras palabras, los productos de la hidrélisis serfan 
Jdéntio.ns con los reactivos, y no habrfa cambio en la naturaleza dc las especies 
tn solucién. Por esta razon, podernos drcir que una sal de un åcido y base 
hertes, no hidrolizan, y que la solucién de dicha sal es esencialmente neutra. 

Sales de åcidos débiles y bases fuertes. Cuando iina sal de un åcido 
débi] y una base fuerte, tal romo el acetato de sodio, se disuelve en agua, 

1,1 Vcase Luder y Zuffanti, The Electronic Theory of Acids and Bases, John 
Wiley & Sons, Inc., Nueva York, 1946, 
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el cation de la base, es decir, el ion sodio no llevarå a cabo Iiidrolisis por j a 
razon dada antcriormente. Sin embargo, el anion del åcido débil, e&to es 
el ion acetato, reaccionarå con el agua para formår suficiente åcido acético 
no disociado a fin de que la constante de ionizacion si mantenga invariable. 
El resultado es que el ion acetato efectua la reaccion hidrolitica 

CH,COO- + HX5 = CH.COOH + OH 

que conduce también a la formacion de iones oxhidrilo, y la solucion se 
hace alcalina. 

En general, la hidrolisis de cualquier sal BA de un åcido débil HA y una 
base fucrte BOH se debc a la hidrolisis del anion del åcido, que se representa 
mediante la ecuacion 

A + H z O = HA + OH- (121) 

para la cual la constante de equilibrio Kh incluyendo de nuevo la actividad 
del agua en la constante, estå dada por 

Xk = (122) 

flv- 

La constante Kh, llamada de Iiidrolisis del ion A-, determina el grado en 
que este ultimo ion reaccionarå con el agua para formår HA y OH-. La 
magnitud de esta constante depende, a su vez, de la de ionizacion del åci- 
do HA, K a , y del producto ionico del agua K w como se demuestra a conti- 
nuacion. Si el numerador y el denominador del lado derecho de la ecua- 
cion (122) se multiplica por a^, resulta 



pcro I I — Ko 



K h = ( -— - } (a H *aoH-) 
\aA-aH+/ 

y K w = an+aoH-. y por tanto 



K h== ^ (123) 

Ka 

y la constarite de hidrolisis se deduce del producto ionico del agua, Y ' a 
constante de ionizacion del åcido débil. 

Sales de åcidos fuertes v bases débiles. En sales de esta naturaleza, de 

;mpiu, ci ainuii uci auuu ii*<^-- 

la base débil BOH llevarå a c 

la hidrolisis de acuerdo con la reaccion 



las que el cloruro de amonio es un ejemplo, el anion del åcido fuerte 
sufrirå hidrolisis. Pero el cation B + de la base débil BOH llevarå a ca 



B+ + H,0 = BOH + H+ 

Esta vez la Iiidrolisis da moléculas de la base no ionizada e hidrog 61110 " 
ncs, y de aqui que la solucion dc la sal en agua es åcida. 
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La constante hidrolitica yiene dada ahora por 



K h = (125) 

<z B * 

Si el numerador y denominador de esta expresion se multiplican por a 0 H-> 
fc h se convierte en 



\az+aoB-/ 



(flH+aoH-) 



Pero la primera cantidad en el paréntesis es l/K^y es la constante de 
ionizacion de^a base débil BOH. Pero K w — a H + ■ »oh-. Por esa razon 

K h = ^ (126) 

y la constante hidrolitica de la sal de un åcido fuerte y base débil se calcula 
a partir del p oducto ionico del agua y la constante de ionizacion de la base 
débil BOH. 

Sales de åcidos y bases débiles. Cuando la sal BA es el producto de la 
interaccion de un åcido débil HA y una base débil BOH, tal como sucede 
en el caso del acetato de amonio, tanto el cation como el anion de la sal 
deben llevar a cabo la hidrolisis. La reaction es 

B+ + A + H s O = BOH + HA (127) 

Y s i la solucion de la sal en agua es åcida o båsica queda determinada pdr la 
fortaleza relativa del åcido o base. En este caso, la constante de hidrolisis 
^*da definida por 

K h = gB0HQHA (128) 
a B *(iA- 

Si 

ahora el numerador y denominador de la ecuacion (128) se multiplican 
' 3 ° r « H + . ooh-, K], se transforma en 

Kk = ( (_^\ (e-åen-) 

I* rc) / «boh \ = , ( ^ \ = J_ f ( a „.aoB-) = K w . y por 

K h = (129) 

vez las constantes de ionizacion, tanto del åcido corno de la base débiles, 
^llan comprendidas en la expresion de la constante hidrolitica dc la sal. 



tanto 
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CALCULOS QUE COMPRENDEN LAS 
CONSTANTES HIDROLITICAS 

Las constantes hidrolfticas de las sales se calculan a partir de los valores 
conocidos de K a , Kb y K, por medio de las ecuaciones (123), (126) 6 
(129), o bien se determinan experimentalmente. En este ultimo caso es una 
pråctica usual disolver una cantidad dada de sal en agua, y medir la con- 
centracion del ion hidrogeno en la solucion. Una vcz conocida esta cantidad 
y la concentracion original de la sal, es posible calcular la constante de hi- 
drolisis. En todos los cålculos que siguen se supone que las actividades son 
reemplazables por las concentraciones. Para ilustrar el cålculo de K;, de 
las mediciones de la concentracion del ion hidrogeno de una sal en agua, 
consideremos el ejemplo siguiente. 

Ejemplo: Se encuentra que una solucion de acetato de sodio, en agua 
a 25°C, 0.02 molar tiene una concentracion ionica de pesos ionicos gramo 
por litro 3.0 x 10 -9 . ;Cuål es la constante de hidrolisis de la sal? La re- 
accion que tiene lugar en este caso es 

CH 3 COO- + 11,0 = CH 3 COOH + OH- 

Puesto que CV = 3.0 x y K, = 1.01 x 10"" = <V - C 0H -, la con- 

centracion de los iones oxhidrilo sera 

_ K u _ 1.01 X 10^ 14 
0H " C H . 3.0 x 10- 9 
= 3.37 X 10-° 

Esta es también la concentracion del åcido acético, puesto que se produce en 
cantidad equivalente a los iones oxhidrilo durante la hidrolisis. Finalmente, 
la concentracion de los iones acetatos en el equilibrio hidrolitico debe ser la 
concentracion original de la sal menos la cantidad que ha reaccionado, 
esto es 

Cao- = 0.02 - 3.37 x 10-" 
= 0.02 

valor muy proximo al real. Por lo tanto, 

ChaCoh- 

iU 

_ (3.37 x 1Q' C ) (3.37 x 10~ 6 ) 

51)2^ 
= 5.68 x 10- 10 

El valor de K h calculado tcniendo cn cuenta que K m = 1.01 x 10 ~ 14 y 
K a = l.7f> X 10- 5 para el åcido acético a 25°C, es K h ^5.77 x 10' 10 . 
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Una vez conocido Kn, se emplea para estimar el grado de hidrolisis de la 
sal bajo otras condiciones. Asi ; supongamos que se desea conocer el grado 
de hidrolisis del acetato de sodio en una solucion 0.01 molar a 25°C. Si 
designamos por u el grado de ionizacion del ion acético, entonces C Ac - = 
0.01 (1 — a) f y C H Ac — C 0H - = 0.01 a. En consecuencia, 

(0.01 a) (0.01 «) 



5.77 X IQ" 10 = 



0.01(1 - a) 



Como K h es pequena, lo sera también a, y podemos escribir entonces 1 — a 
= 1, con lo cual resulta: 

a = 2.40 x 10- 4 

es decir, el ion acetato se hidroliza un 0.024% en una solucion 0.01 molar 
a 25°C. 



PRODUCTO DE SOLUBILIDAD 

Un tipo de particular importancia de equilibrio ionico heterogéneo es 
el comprendido en la solubilidad de sales poco solubles en agua. Cuando 
una sal de esta naturaleza, por ejemplo el sulfato bårico, se agita en agua 
hasta saturacion, se establece el equilibrio entre la fase solida y la sal total- 
mente disociada, es decir, se tiene 

BaSO«(s) =Ba** +SO-- ^ (130) 

En este proceso la constante de equilibrio es 

K s ~ aBa^ a so t -' (131) 

que podemos expresar as!, en cualquier solucion saturada con sulfato de 
bario: cl producto de las actividades de los iones bario y sulfato es constante 
e igual a K s . A ésta se la denomina constante de producto de solubilidad, o 
simplemente producto de solubilidad, de la sal, que es caracteristico de cada 
Sustancia. 

dan do una sal da solo dos iones, como por ejemplo el sulfato de bario 
o cloruro de plata, el producto de solubilidad es simplemente el de las acti- 
vidades de los dos iones, pero para aquellas sales que dan mås de dos iones 
dicha producto tiene una expresion mås complicada. El equilibrio de solubi- 
lidad de una sal cualquiera A x B y que da x iones positivos de A, y y nega- 
tivos de B, estå dado por 

^„(s) = xA + yB (132) 
y de aqui que la expresion m ås general del producto de solubilidad es 

K s - a\a\ (133) 
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Asf para una sal tal como el carbonato de plata, para el cual x = 2 y y = !, 
Ki = a\ g ,. • Qco 3 - mientras que para el fluoruro de calcio x = 1, y = 2 y 

Los productos de soluhilidad se evaluan fåcilmente a partir de las solu- 
bilidades de saturacion de las sales en agua pura. Estas se obtienen por anå- 
lisis directo de las soluciones saturadas, por mediciones de conductancia 
como se describen en este capitulo, o bien por mediciones de las fuerzas 
electromotrices. A 25°C la solubilidad del carbonato de plata en agua es 
1.16 X 10"* moles por litro. De aquf que la concentracion de los iones de 
carbonato en una solucion saturada es Cco 3 — = 1.16 X 10 -4 , mientras 
que la de los iones de plata es doble de la del carbonato, esto es, C Ag * — 
2.32 x 10" 4 iones gramo por litro. Para el carbonato de plata K 3 vale 

= (C^Ccor-K/^/co.--) 

S suponemos ahora que los coeficientes de actividad son iguales a la unidad 
en soluciones muy diluidas, entonces K s se reduce a K' g producto de solu- 
bilidad estequiométrico. Por lo tanto, 

K, = K[ = C*,+Cco,— 

= (2.32 X 10- 4 ) z (1.16 X VQr*) 
= 6.2 X 10- 12 



Tabla 11-16. Productos de solubilidad de diversas sustancia 

a 25°G 





Sustancia 




K 


Sustancia 


*. 






Al(OH) 3 


3 


7 X 10-" 


Hgl 2 


3.2 X 10- 


29 




BaSO^ 


1 


08 x 10- 10 


AgBr 


7.7 X 10- 


13 




CaC0 3 


8 


7 x 10- 9 


AgCl 


1.56 x 10 


-10 




CuS (18°) 


8 


5 x 10- 45 


AgI 


1.5 x io- 


IS 




Fe(OH) 3 {18°) 


1 


.1 X io- 36 


Ag a G0 3 


6.15 X 10 


-12 




Fe(OH) 2 (18°) 


1 


64 X 10-" 


Ag 2 Cr0 4 


9 X 10- 12 






Pbl 2 


1 


39 x 10- 8 


Ag,S 


1.6 x 10- 


49 




Mg(OH) l2 (18°) 


1 


.2 X 10-n 


SrCO s 


1.6 x 10- 


9 




HgBr 2 


8 


x 10-=° 


T1C1 


2.02 x 10 


-4 



En la tabla 11-16 se senalan los productos de solubilidad a 25°G de 
cierto numero de sales e hidroxidos a los que es aplicable también el mismo 
principio. A partir de estas constantes la solubilidad de estas sustancias en 
agua se obtienen fåcilmente al invertir los cålculos del producto de solubi- 
lidad dados arriba. 
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EFECTO SALINO Y SOLUBILIDAD 

Con la formulacion del producto de solubilidad en funcion de la con- 
centracion cabe esperar que la adicion de sales que poseen un ion comun 
con la sal que se disuelve deberia disminuir su solubilidad, y esto es lo que 
sucede, como lo muestra la figura 11-12, en la cual se observan los efectos 
que el TINO, y KCI ejercen en la solubilidad del HG1 a 25°C, que, sin 
embargo, son menores a los que se obtienen desde la relacion 

para el efecto del ion comun (curva de la base). Ademås, las tres curvas 
superiores de la figura muestran que los electrolitos sin un ion comun incre- 
mentan su solubilidad. 




Aunque inexplicablemente desde la aproximacion de la concentracion, 
este incremento marcado en la solubilidad con la concentracion del electro- 
lito es lo que cabe esperar si se tiene en cuenta la formulacion mås exacta del 
producto de solubilidad en base a las actividades que segun la termodinåmica 
estå dado por 

K t = aTi+Oci- 

= (Cti+Cci-)(/ti+/ci-) 

= K'J 2 (134) 

donde f es el coeficiente de actividad media de la sal y K' a el producto de 
solubilidad de las concentraciones. Desde la ecuacion (134) se deduce que, 
como K t debe ser una constante, K' t no puedc ser otra e igual a K t a menos 
que / = 1. Sin embargo f no es igual a 1 excepto cuando la fortaleza 
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ionica es cero y varia con dicha fortaleza. En consecuencia, K' s debe ser tam- 
bién una funcion de dicha fortaleza y variarå con ella segun la relacion 

Ahora bien, con fortalezas ionicas no demasiado grandes los coeficientes de 
actividad son menores de la unidad, y por lo tanto entonces K' debe ser 
mayor que K s . Como la solubilidad es igual a cuando hay una sal 

presente sera mås elevada. Podemos ver, por lo tanto, que mientras el pro- 
producto de solubilidad K s permanece constante, la teoria predice que K' 
aumentarå con el incremento de la fortaleza ionica, lo mismo que la solubi- 
lidad lo que concuerda con los hechos. Estos argumentos dan cuenta del 
hecho que las solubilidades observadas en presencia de un ion comun son 
mayores que las predichas cuando no se hace ninguna concesion a los coefi- 
cientes de acthidad. Esta variacion de la solubilidad con la concentracion 
de los electrolitos anadidos ste emplea para evaluar los coeficientes de activi- 
dad de la sal que se disuelve a diversas fortalezas ionicas. El procedimiento 
se ilustrarå otra vez con el cloruro talioso. Si representamos la solubilidad de 
esta sal en agua pura por S, y por S en presencia del electrolito anadido sin 
ion comun, f 0 y f los corficientes medios de actividad de la sal en las dos 
soluciones, entonces, en vista de la constancia de K„ tenemos la relacion 

K, = Slft = S 2 / 2 (136) 

y, de aquf, 

Sf = Srfo (137) 
Al tomar logantmos, tendremos 

Jog S = log Safo ~ log/ (138) 

Segun esta expresion, f se evalua a partir de las solubilidades en cuanto 
se conoce el producto S D f 0 . Para obtenerlo se grafica log^ frente a la raiz 
cuadrada de la fortaleza ionica total de la solucion, es decir, de la sal disuelta 
y el electrolito anadido, extrapolando después a \ ja = 0. Como para una 
fortaleza igual a cero f = 1, la interseccion en el eje log S da inmediatamente 
log Sofo- Conocida esta cantidad, la sustraccion al log S el valor log S 0 f<> 
nos da — log f, y de aqui que se obtiene f a diversas fortalezas ionicas. O bien, 
al evaluar S 0 fo, se deduce f a partir de la ecuacion (137) al dividir Sofo po r ^' 

En la tabla 11-17 se senalan datos ilustrativos del procedimiento ^ e 
evaluacion de f, para la solubilidad del cloruro talioso a 25°C en agua erl 
presencia de diversas concentraciones de nitrato de potasio La columna * 
da la concentracion C de sal anadida, la 2 la solubilidad observada S del 
cioruro talioso en moles por litto, y la tercera columna p, — (C + S) . 
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Tabla 11-17. Solubilidad del T1C1 en presencia de KNO, a 25 S C 



Conc. KNO s Solubilidad Coeficiente dc actividad 

agregado del T1C1 media del T1C1 

C S n= [C + S) f K 3 = S?P 



0 


0.01607 


0.01607 


0.885 


2.02 x 10-« 


0.02 


001716 


0.03716 


0.829 


2.02 


0 05 


0.01826 


0.06826 


0.779 


2.02 .2 


0 16 


0.01961 


0.11961 


0.725 


2 02 d 


0.30 


0.02312 


0.32313 


0.615 


2.02 


1.00 


0.03072 


1.03072 


0.463 


2 02 



De una gratita del Jog S contra V ,tt se encuentra que S 0 fo — 0.01422. 
Al dividir ahora S 0 f a por S a diversas fortalezas ionicas, se obtienen los coefi- 
cientes de actividad de la columna 4. La ultima de éstas da el producto de 
solubilidad del cloruro talioso calculado a partir de K s — S 2 f 2 . Gomo cabria 
espcrar, K s es constante. 



EL EQUILIBRIO IONICO Y LA TEMPERATURA 

Las constantes de equilibrio d e las reacciones ionicas, de anåloga manera 
a las demås, varian con la temperatura. También como antes, esta variacion 
estå dada nor 

dlnK_AH° 

esta expresion se utiliza para evaluar los caiores de diversas reacciones ionicas 
o para estimar K a un a temperatura desde otra cuando se conoct AH 0 . 
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PROBLEMAS 

Nota: En problemas donde se da un numero insuficiente de datas para evaluar 
las actividades de los iones de los electrolitos fuertes, considérese que las actividades 
ionicas son iguales que las concentraciones. 

1. Una corriente continua de 0.5 amperios internacionales pasa a través de un 
circuito durante 10 min cuando se aplica una diferencia de potencial de 30 voltios int. 
Hallar la cantidad de electricidad transportada por la corriente: (a) en culom- 
bios int.; (b) culombios absolutos; (c) uem, y (d) ues. 

Respuesta: (a) 300.0 culombios internacionales. 

2. ,;Cuål es la velocidad de disipacion de energfa por la corriente mencionada 
en el problema precedente, en: (a) vatips int.; (b) vatios absolutos; (c) ergiosseg^ 1 ; 
(d) cabrias seg- 1 ? 

3. Cuando un potencial de 110 voltios de corriente continua se aplica a las ter- 
minales de una låmpara eléctrica, fluye una corriente de dos amperios. (a) ^Cuåt 
es la resistencia de la låmpara, y cuåntas calorias de calor se disipan por hora? 

Respuesta: (a) 55 ohmios; (b) 189,300 cal. 

4. Una corriente continua constante pasa par un culombimetro de yodo durante 
un periodo de dos horas. Al final de este tiempo se han liberado 0.0020 equivalentes 
de I 2 . iQué corriente ha pasado por el culombimetro? Respuesta: 0.027 amperios. 

5. El crisol de platino usado en un culombimetro de plata aumento su peso 
0.5000 g durante la electrolisis. ^Cuål sera la ganancia en peso de un cåtodo de cobre 
en una celda llena con cuprocianuro de potasio [KCu(CN) 2 ] colocada en el mismo 
circuito? 

6 cQué volumen de O, se liberara desde una solution de NaOH por una co- 
rriente de dos amperios que fluye durante li horas? La temperatura es de 27°C 
y la presion total es de 1 atmosfera. Respuesta: 688.8 CC. 

7. (a) (iCuånto tiempo tardarå una corriente de 1 amperio para reducir 80 cc 
una solution 0.1 molar de Fe 2 (S0 4 ) 3 a FeS0 4 ? (b) ;Guåntos cc de K 2 Cr 2 0 7 0.1 mo- 
lares podn'an reducirse a sulfato cromico, Cr 2 (S0 4 ) 3 por la misma cantidad de elec- 
tricidad? 

8. iQué cantidad de electricidad re requerirå para reducir 10 g de nitrobenceno, 
C 6 H 5 N0 2 , completamente a anilina, C 6 H 5 NH 2 ? Si la cafda de potencial a través 
de la celda es de 2 voltios, ^cuånta energfa en calorias, se consume en el proceso? 

Respuesta: 47,070 culombios; 22,510 calorias. 

9. Una solution de AgN0 3 que contiene 0.00739 g de AgN0 3 por gramo de H 2 0 
se electroliza entre electrodos de plata. Durante la experiencia se depositan 0.078 S 
de Ag en el catodo. Al final del experimento la porcion anodica contiene 23.14 g de 
agua y 0.236 g de AgN0 3 . éCuålcs son los mimeros de transporte de los iones Ag + 
y NO;? Respuesta: t + = 0.47. 

10. Una solution 4 molal de FeCl 3 se electroliza entre electrodos de platino. Des- 
de la electrolisis la porcion catodica, que pesa 30 g en 3.15 moLal en FeC! 3 

y 1-00 molal en FeCL,. ;Cuåles son los mimeros de transporte de los iones Fe + + + 
yCl-? 

11. Los numeros de transferencia de los iones en uni' solution de KC1 1.000 JV 
se detemiinaron por el protedimiento de la frontera movil usando BaCl 2 0.80 N. Con 



Problemas 473 



una corriente de 0.0142 amperios, el tiempo requerido por la frontera para barrer un 
volumen de 0.1205 cc fue 1,675 segundos. ^Cuåles son !os numeros de transporte 
de los iones K T y Cl - ? Respuesta: t + = 0.49. 

12. Los compartimientos catodico, central y anodico de una celda electrolitica 
contienen cada uno 10 miliequivalentes de HC1 en solucion acuosa. ^Cuål sera el 
numero de miliequivalentes después de pasar 5 miliequivalentes de electricidad a 
través de la celda? Considerar que f + vale 0.8 y que se desprende H 2 en el cåtodo 
y Cl 2 en el ånodo, 

13. Una celda de conductividad se llena con una solucion de cloruro de potasio 
0.10 demat que a 25°C presenta una resistencia de 910 ohmios. ^Cuål sera la resis- 
tencia de esta celda cuando se llena con una solucion cuya conductancia especffica 
a 25°C es 0.00532 mhos? 

14. Una celda de conductividad llena con una solucion de KC1 0.01 demai da 
una resistencia a 0°C de 11,210 ohmios. La distancia entre los electrodos en la celda 
es 6 cm. Hallar: (a) la constante de la celda, y (b) el årea promedio transversal de 
los electrodos. Respuesta: (a) 8.673. 

15. A 25°C las conductaricias equivalentes de las soluciones diluidas de NaI son 
las siguientes: 

Molaridad A 

0.0005 125.36 
0.0010 124.25 
0.0050 121.25 

Encontrar A, de NaI a 25°C 

16. A 25°C una celda llena con una solucion KCI 0.01 dcmal ofrecfa una resis- 
tencia de 484.0 ohmios. En la misma celda con soluciones dc NaCI se obtuvieron 
a 25 °C los datos siguientes: 

Normalidad Resistencia (ohmios) 

0.0005 10,910 

0.0010 5,494 

0.0020 2,772 

0.0050 1,129 

(a) Calcular A para el NaCL en cada concentracion, y (b) evaluar A, graficando 
A. contra V C y extrapolando a dilucion infinita. 

17. A partir de las conducciones equivalentes a dilucion infinita siguientes torna- 
das a 18°G, encontrar el valor de A„ para el NH 4 OH: 

Ba(OH) 2 : A, = 228.8 
BaCL,: A 0 = 120.3 
NH 4 C1: A, = 129.8 

18. En la medicion de la mobilidad del H+ por el procedimiento de frontera 
movil, se observo que la frontera se desplazaba una distancia de 4.0 cm en 12.52 mi- 
nutos. La caida dc potencial a través de la celda antes de la formacion de dicha 
frontera es 16 0 voltios. La distancia entre los electrodos es 9.6 cm. Calcular a partir 
de estos datos la mobilidad y la conductancia equivalente ionica de los iones hidro- 
geno. Respvesla: fi + = 0.0032 cm 2 voltios-' »eg- 1 . 
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19. A 25 'C la conductancia equivalente dc una solucion 0 020 molar de AgNO a 
es de 1?8.7, mientras que el numero de transporte del ion Ag es 0.477. Calcular 
la conductancia ionica equivalente y las mobilidades ionicas de la Ag+ y NO; 
en una solucion de AgNOj 0 020 molar. 

20. A 18 C la mobiHdad a dilucion infinita del ion amonio es 0.00066 rmentras 
que la de l clorato es 0.00057 cm 2 \oltios -1 seg- 1 . Calcular el valor de A, del clorato 
de amonio y los numeros de transporte de las dos zones. 

2L Para una solucion acuosa de AgNCL, A 0 = 133.36 a 25°C Usando la ecua- 
cion de Onsager, hallar el valor de A para una solucion 0.0010 molar a la misma 
temperaturs, y romparar el resultado con el valor observado experimentalmente de 
A = 130.5. 

22. A 25°C la resistencia de una ceida llena con una soiucion de KCI 0.01 demal 
es 525 ohmios. La rcsistencia de la imsma celda llena con NH 4 OH 0.1 N es de 2,030 
ohmios. dCuål es el grado de disociacion del NH 4 OH en esta soiucion? 

Respuesta. a = 0.0134. 

23. ^Cuål sera la resistencia de la celda usada en el problenia anterior cuando 
se llena con I-LO cuya conductancia especifica es de 2.00 X 1Q- S mhos cm- 1 ? 

24. La conductancia especifica a 25°C de una solucion acuosa saturada de SrS0 4 
es de 1.182 X 10- 4 , mientras que la del agua usada es 1.5 X 1 0-"haScm L De- 
termmar a 25°C la solubdidad en gramos por litro del SrS0 4 en agua. 

Respuesto. 0 0967 g/litro. 

23, En la titulacion de 25.0 cc (diluidos a 300) de una solucion de NaC 2 H 3 O s 
con otra de HCI 0.0972 A' se encontraron los datos siguientes: 

Volumen usado de HCI Conductancia X 10 1 

10.0 3.32 

15.0 3 38 

20.0 3.46 

45.0 4 64 

50.0 5.85 

55.0 7.10 

t Cuai es la toncentracion del NaC 2 HjO_, en moles por litro? 

26. Trazar una gråflca de la conductancia contra el \olumen de reactivo para ' as 
titulaciones de: (a) C c H o OH con NaOH; (b) CuSC\ con NaOH; (c) K 2 CrO t 
ion AgNO 

27. Para cada una de las soluciones siguientes evaluar la mobdidad media, la 
actividad ionira, y la actisidad de la sil: 

Molalidad Coeficicnte de 
acmidad media 

KFe(CN) 6 0.010 0 571 

CdClj 0.100 0 219 

H J SO i 0 050 0 397 

28. La densidad de una solucion 1 190 molar de CaCl^ en agua e -i 1.100 g/ cc 
20°C Cuål es la molalidad de la solucion y la relation de / a y? 

* ' ' Respuesta: 1.228 molal, f/y = 1.029. 
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29. Usando la ley limite de Debye-Huckel, calcular el coeficiente de actiiidad 
media a 25"C de una solucion 0.001 molar de KjFe(CN) 6 , y compararlo con el valor 
observado de 0.808. 

30. Cna solucion es 0.002 molar tanto en CoCl, como en ZnS0 4 . Calcular el 
coeficiente de actividad del Zn++ en la solucion utilizando la ley limite de Debye- 
Huckel. 

31. Observar si la ecuacion (85) de este capitulo predice måximos o minimos 
en la variacion del log 10 / con V^T 

32. Una solucion de un electrolito fuerte A X B V tiene una molalldad m, actividad a, 
del soluto, y coeficiente de actividad media y, a la temperatura T. (a) Escribir la 
expresion de la energia libre molal parcial del soluto en esta solucion. (b) Por medio 
de esta expresion, deri\ar la ecuacion para la variacion de a, con la temperatura a 
m constante. (c) Desde la expresion obtenida en (b), deducir la ecuacion para la 
variacion de y 2 con la temperatura a m constante. 

33. La conductancia cquivalente de una solucion de åcido cloroacético 0.0140 N 
es 109.0 a 25-C. ;Si A 0 es 389.5, cual es la constante de ionizacion del åcido cloro- 
acético? Respuesta 1.52 X 10 ~ 3 . 

34. Suponiendo que las mediciones de conductancia dan los valores verdaderos del 
grado de disociacion del problema 33, usar la ley limite de Debye-Huckel para 
calcular la constante de disociacion del åcido cloroacético. 

35. Para el acido propionico K a = 1.34 X 10- r ' a 25 C C. Hallar para una solu- 
cion 0.01 molar de åcido, (a) el grado de disociacion, (b) la concentracion del ion 
hidrogeno, y (c) el pH de la solucion. Respuerta. (a) a = 0.0361. 

36. Una solucion acuosa a 25°C es 0.01 molar en åcido propionico y 0.02 en 
propionato de sodio. Hallar para esta solucion: (a) el grado de ionizacion del acido; 
(b) la concentracion del ion hidrogeno, y (c) el pH. 

37. Una solucion a 25'C contiene åcido propionico 0.01 molar y clorMdrico 
0.03 molar. Hallar en esta solucion: (a) el grado dc ionizacion del åcido débil; 
(b) la concentracion del ion hidrogeno, y ( c ) el pH. 

38. Una solucion compuerta de åcido benzoico 0.05 molar y de benzoato de 
sodio 0.10 molar da un pH de 4.50 a 25°C. Hallar la constante de ionizacion del åcido. 

39. Calcular el pH y pOH de cada una de las siguientes soluciones a 25 J C: 
(a) 0 001 molar de H 2 S0 4 ; (b) 0.001 molar de NaHS0 4 , y (c) 0.01 molar de 
NH 4 OH f Respuesta. (a) pH - 2.73. 

40. Calcular las roncentraciones de H + , HjP0 4 , H,PO- , HPO"- y PO" - - , 
en una solution 0 10 molar de H^PC^ a 25°C. 

Respuesta C H+ = 0 0239, C HjPOl = U 0761. 

41. Si el volumen final debe ser un litro, ,cuåntas moles de HCI deben anadirse 
a 500 cc de una solucion 0 1 molar de Na^CO^ a fin de ajustar el pH a 10.0? 

42. Dar las fomiulas de los åcidos tonjugados del (a) aknhol rnetilico, (b) ani- 
Hiid, (c) éter dimctllico, y las bases conjugadas del (a) alcohol rnetilico, y (b) fenol. 

43. Calcular lar constantes hidrolitkas de cada una de lar sales siguientes a 25°C: 
(a) cloruro de urca; (b) carbonato dc amonio; (c) fosfato disodico, y (c) bitar- 
bonato sodico. Respuesta: (a) 0.672; (b) 11.9. 
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44. Calcular el grado de hidrohsis y la concentracion lonica del OH- a 25°C 
en (a) una solucion 0 50 molar de KCN, y (b) en otra 0 Ol molar de Na £ CO s 

45. Suponiendo que loa grados de hidrohsis son iguales para ambos lones, 
calcular la proporcion a la cual una solucion 0 10 molar de acetato de anilina, 
C(.H 5 NH3C 2 H 3 0 2 , se hidrohzarå a 25°C e Cuål sera el pH de la solucion? 

46. (a) Calcular la concentracion del ion hidrogeno a 25 °G en una solucion 
0 05 molar de CH 3 COOH tomando como base que K a =: K' a 

(b) Usando la ley limite de Dcbye-Huckel para obtener K' a , hallar el valor 
mas preciso de la concentracion del ion hidrogeno en la solucion 

47. (a) Comenzando con la ecuacion (123) de este capitulo, deducir la rela- 
cion entre los cambios de energfa hbre estandar de las reacciones representadas por 
los tres equilibrios mvolucrados 

(b) t Cuål es la relacion entre los caiores tipo de estas reacciones? 

(c) c Cudl es la relacion entre las entropias tipo de estas reacciones 7 

48. Formular las constantes de equihbno de los equilibrios siguientes 

(a) AgBr(s) + 2 NH 4 OH = Ag(NH 3 ) + + Br- + 2H 2 0(1) 

(b) IO- + 5 I- + 6U+ = 3 H 2 0{1) + 3 I 2 (s) 

(c) H+ + HCO- = H 2 0(1) + C0 2 (g) 

49. Para la reaccion Sn(s) +- Pb++ == Pb(s) + Sn++, se han obtenido los 
datos siguientes a 25 °C 

Concentracion de equilibrio 
(moles/htro) 

Cpb ++ ^Sn+ + 

0 0233 0 0704 

O0235 0 0692 

0 0275 0 0821 

Calcular la constante de equilibrio de la reaccion 

50. A 25°C la constante de equilibrio de la reaccion Ag(CN) - = Ag+ + 2 CN" 
es 4 0 X 10 -19 Calcular la concentracion del ion plata en una solucion que original- 
mente era 0 10 molar de KCN y 0 03 molar de AgNO s 

Respuesta 75 X 10- Is equiv /ktro 

51. La solubihdad del CaF, en agua a 18°C es 2 04 X 10" 4 moles/htro Calcu- 
lar (a) la constante del producto de solubihdad, v (b) la solubilidad en una solu- 
cion de NaF 0 01 molar Respuesta (a) 34 X 10- 11 , (b) 3 4 X 10"" mol/litro 

52. Calcular la solubilidad del Pbl^ en (a) agua pura, (b) 0 04 molar de 
y (c) 004 molar de Pb(N0 3 ) 2 a 25°C 

53. A 25°C el producto de solubilidad del AgBr0 3 es 5 77 X 10- 5 Usando la 
ley hmite de De^e-Huckel, calcular su solubilidad en (a) agua pura, y (b) en 
KBrO Æ 0 01 molar Respuesta (a) 0 0084, (b) 0 0051 moles/h tro 

54. A 25 C C el producto de solubilidad del FeC 2 0 4 es 2 1 X 10"' Usando 
la ley hmite de Debye-Huckcl, calcular la solubilidad de este compuesto en (a) uria 
solucion de 0 002 molar deMgSO,, y 0 005 molar de KNO,, (b) a g Ua p Ura 
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55. Usardo los datos dados en el problema 50, predecir si el AgCl precipitana 
de una solucion que es 0 02 molar en NaCl y 0 05 molar en KAg(CN) 2 

56. El producto de solubilidad del CaF, a 18°C es 3 4 X 10- 11 mientras que 
el del CaCO- es 9 5 X 10- 9 t CuiI sera la naturaleza del primer precipitado cuando 
se agrega CaCl., a una solucion que es 0 05 molar en NaF y 0 02 molar en NajCOg' 
t En una solucion 0 02 molar de Na.,C0 3 cuål es la concentracion minima a la cual 
el CaF„ y el CaC0 3 precipitan smiultåneamente ' 

57. El producto de solubihdad del Pbl 2 es 747 x 10- 9 a 15°C y 139 x 10~ s 
a 25 °C Calcular (a) el calor molar de solucion del Pbl 3) y (b) la solubiltdad en 
moles por litro a 75 °C Respuesta (a) 10,600 cal/mol, (b) 0 00357 mol/btro 
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CELDAS ELECTROQUIMICAS 



Las celdas electroqufmicas se usan principalmente con dos fines: (a) con- 
vertir la energfa qufmica en eléctrica, y (b) convertir la energfa eléctrica en 
qufmica. En las pilas secas comunes y en el acumulador de plomo tenemos 
convertidores de energfa qufmica en eléctrica, mientras que en la carga 
de la baterfa de almacenamiento y en la purificacion electrolitica del cobre 
se utiliza la energfa eléctrica para realizar una accion qufmica. Dividiremos 
nuestra discusion de acuerdo con estai direcciones funcionales. 

Antes de proseguir hemos de senalar una distincion entre los términos 
celda y bateria. Aquélla es un dispositiv o simple de dos electrodos y un 
electrålito capaz de dar electricidad por la accion qufmica dentro de la 
celda, o de producir una accion qufmica por el paso de electricidad a su tra- 
cés. Una baterfa, por otra parte, es una combinacion de dos o mås celdas 
dispuestas en serie o en paralelo. Asi el acumulador de plomo es una baterfa 
constituida por tres celdas conectadas en serie. 

i 

CELDAS REVERSIBLES E IRREVERSIBLES 

Al tratar con las relaciones de energia de las celdas, los principios termo- 
dinåmicos encuentran una aplicacion muy extensa. Sin embargo, el uso 
de estos principios se encuentra sometido a una restriccion muy importante, 
p sto es, son aplicables a los procesos reversibles. Se tendrå en cuenta quc 
las condiciones de reversibilidad temiodinbnica son: (a) que las fuerzas 
rtiotrices y de oposicion sc diferencien infinitesimalmcnte entre si, y (b) quc 
debe ser posible invertir cualquicr rambio por aplicacion de una fuerza 
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infinitesimalmente mayor que la que estå actuando. Satisfechos estos dos 
requisitos, la celda es reversible, y la diferencia de potencial medido bajo 
condiciones adecuadas puede reemplazarse en las ecuaciones termodinå- 
micas fundamentales. Si las condiciones anteriores no se satisfacen, la celda 
es irreversible, y no se aplican las ecuaciones termodinåmicas. 

La diferencia entre las celdas reversibles e irreversibles se ilustra con los 
dos ejemplos siguientes: consideremos primero una celda compuesta de un 
electrodo de cinc y otro de plata-cloruro de plata sumergidos ambos en una 
solucion de cloruro de cinc. Cuando se conectan externamente los dos 
electrodos mediante un conductor, los electrones fluyen por el circuito externo 
desde el cinc a la plata-cloruro de plata. Durante este paso de corriente 
se disuelve el cinc formåndose iones cinc, mientras que en el otro electrodo se 
verifica la reaccion siguiente 

AgCl(s) = Ag(s) + GI" (1) 

El efecto neto de la reaccion en la celda es, por lo tanto, 

iZn(s) +AgCl(s) = Ag(s) + ±Zn++4-Cl^ (2) 

y este proceso continua en tanto el potencial externo de oposicion es infini- 
tesimalmente menor que el de la celda. Sin embargo, en cuanto el potencial 
de oposicion se hace ligeramente mayor, la direccion del flujo de corriente se 
invierte, y también la reaccion en la celda. Ahora, los iones cinc salen para 
formår cinc en un electrodo, y se produce cloruro de plata a partir de los 
iones de plata y cloro, por lo cual, la reaccion global es entonces: 

Ag(s) + JZn+ + + CJ- = iZn(s) + AgCl(s) (3) 

De esta descripcion, resulta evidente que la celda en cuestion redne la segun- 
da condicion de reversibilidad. También de nuevo puede satisfacerse la pri- 
mera al hacer pasar una pequemsima corriente a través de la celda, y puesto 
que ésta es reversible puede tratarse por los procedimientos termodinåmicos 
sin ambigiiedad. 

Consideremos ahora una celda constituida por electrodos de cinc y plata 
sumergidos en una solucion de åcido sulfurico. Cuando los dos electrodos 
se unen por un alambre externo conductor, el cinc se disuelve con despren- 
dimiento de liidrogeno y formacion de sulfato de cinc, de acuerdo con el 
csquema 

Zn(s) + H,S0 4 = ZnSO* -f H 2 (g) W 

Sin embargo, cuando se conecta la celda con una fuente de potencial lige- 
ramente mayor que el propio, la plata se disuelve en un electrodo y el 
liidrogeno se desprende en el otro, llevandose a cabo la reaccion siguiente: 

2 Ag(s) + H-SO, = Ag,S0 4 -h H,(g) (5) 
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Desde las ecuaciones (4) y (5) es evidente que esta celda satisface la 
primera de las condiciones de reversibilidad pero no la segunda. El poten- 
cial de tal celda no tiene el significado definido que puede asignarse a las 
celdas reversibles. 

Existen otros muchos tipos de irreversibilidad a los cuales nos referire- 
mor mås tarde. Por ahora basta con senalar que en el estudio teorico del 
potencial de las celdas, son de importancia las celdas reversibles y a ellas 
dedicaremos nuestra atencion. 

FUERZAS ELECTROMOTRICES Y SU MEDICION 

Cuando se conecta un galvanometro en serie con una celda y se cierra 
el circuito, aquél sufre una deflexion que indica que la corriente pasa por el 
circuito, y este paso es una evidencia de que existe una diferencia de poten- 
cial entre los electrodos, porque sin ella no es posible que circule electricidad 
entre dos puntos. Esta diferencia de potencial que origina el flujo de co- 
rriente desde un electrodo de potencial mås elevado a otro menor se deno- 
mina fuerza electrotnotriz de la celda, abreviadamente f.e.m., y se expresa 
en voltios. 

El método mås comun de determinar la diferencia de potencial entre 
dos puntos cualesquiera en un circuito eléctrico es el de conectar un volti- 
metro entre aquéllos, leyéndose directamente el voltaje con el instrumento. 
Una seria objecion al uso del voltmietro para la medicion exacta de los 
potenciales de la celda, es que este aparato consume alguna corriente, pro- 
vocando asi un cambio en la f.e.m, a causa de la formacion de productos de 
reaccion en los electrodos y cambios en la concentracion del electrolito alrede- 
dor de los electrodos. De nuevo, con un flujo de corriente apreciable, parte 
de la fuerza electromotriz tendrå que utilizarse para vencer la resistencia 
interna de la celda y, por lo tanto, el potencial medido con el voltmietro 
no serå el total de la celda. Por estas razones la medicion precisa de las 
f.e.m. no se realiza con voltimetros, sino con potenciometros que requieren 
corrientes de compensacion extremadamente bajas. 

Los potenciometros operan segun el principio de compensacion de Pog- 
gendorff. En este método, la f.e.m. desconocida se contrapone con otra 
conocida hasta que ambas se igualan. El dispositivo y condiciones de tal 
balance se comprende mejor con el diagrama de la figura 12-1. En este 
diagrama, A es una celda de f.e.m. conocida, £ Å , cuyo potencial se imprime 
a través de una resistencia uniforme ab. La fuente X de potencial desconoci- 
do, £ x> se conecta con A de manera que las fuerzas electromotrices de ambas 
se hallan opuestas. Para encontrar £ x se desplaza el cursor C a lo largo de 
ab hasta que se encuentra una posicion S en la cual el galvanometro G 
no da ninguna deflexion. A partir de £ A y las distancias ab y aS, se encuen- 
tra £x de la manera siguente: Como se aplica £ A a todo lo largo de ab, la 
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Fi gura 12—1. Método de com- 
pensacion de Poggendorff para 
la medicion de la f.e.m. 



resistencia debe ser proporcional a dicha longitud, y de la misma manera 
como se aplica £ x solo entre aS es proporcional también a esta longitud. 
En consecuencia, al dividir £ x P or £a resulta 

Ea ab 

y por lo tanto 

= (« 

Los Unicos requisitos que se necesitan cumplir son que £ Å sea mayor que 
£x, que el alambre ab posea una seccion uniforme, y que el galvanometro 
resulte suficientemente sensible para permitir un balance de potenciales 
sin un flujo apreciable de corriente. Satisfechas estas exigencias se calcula 
la f.e.m. por medio de la ecuacion (6) con la condicion de que la celda no 
sufra disturbios por el paso de la corriente y que su conducta sea muy 
proxima a la reversibilidad verdadera. 

Para permitir la lectura directa del voltaje y conservar la fuente tipo de 
potencial A, se modifica en la practica el dispositivo presentado en la figu- 
ra 12-1 por el de la 12-2. En este diagrama, W es la celda de trabajo cuyo 
f.e.m. puede aplicarse a traves de ab, calibrada en voltios, por medio de l a 
resistencia variable R. Contra esta celda es posible aplicar tanto una f.e.m. 
desconocida X o la celda patron S.C. por medio del interrumptor D. Antes 
de poder medir la f.e.m. de X, hay que estandarizar el alambre para obtener 
lecturas de la f.e.m. de la manera siguiente: primero se coloca el cursor C 
en el punto S' a lo largo de ab que corresponde al valor de la f.e.m. de la- 
celda tipo, esto es, 1.0183 voltios. Después se conecta el interruptor hacia 
el lado de S.C. y se mueve F a lo largo de la resistencia R hasta que el gah a- 
nometro no presenta ninguna deflexion; en este momento, el paso de 
corriemc por ab es suficiente para hacer que la caida de potencial entre 
a y S' sea exactamente 1.0183 voltios y la caida dc voltaje cn cualquicf 
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otra parte a lo largo de ab sea idéntica con los trazos de voltajes hechos en 
el alambre de deslizamiento. Con otras palabras, el potenciometro se en- 
cuentra estandarizado para leer directamente el potencial. 




LhI±J 

x' 

Figura 12-2. Principio potenciométrico dc lectura directa. 

Sin modificar la posicion de R, el interruptor D se coloca del lado de la 
f.e.m. desconocida, y se mueve C a lo largo de ab hasta que se encuentra 
un punto S en el cual el galvanometro no sufre ninguna deflexion. La lectura 
del alambre de deslizamiento en S nos da entonces directamente el vol- 
taje de X. 

En los potenciometros de laboratorio el alambre deslizante ab no es uno 
solo sino que consta de una serie de enrollamientos de un valor nominal 
de 0.1 voltios y un alambre extendido de deslizamiento que cubre en total 
0.1 voltios. Por este procedimiento estos aparatos pueden usarse para medir 
potenciales de 1.6 voltios hasta 1 x 10 -4 voltios. En potenciometros mås 
sensibles la precision alcanza hasta 1 X 10~ 5 voltios y para pequenos valo- 
res de f.e.m. la precision es de 1 x 10"" 7 voltios. En este ultimo caso se pre- 
cisan galvanometros muy sensibles. 

CELDAS TIPO 

Es esencial disponer de celdas tipo cityos potenciales son reproducibles, 
conocidos y constantes con cl tiempo. También es necesario que sean reversi- 
ble~que no sufran efectos permanentes por paso de corriente a su través 
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y que posean coeficientes de temperatura bajas para la f.e.m. Las celdas que 
mås se acercan a reunir todas estas propiedades son lar celdas tipo de Weston 
no raturadas y saturadas. 

La formå de la celda tipo de Weston saturada se muestra en la figu- 
ra 12—3. Consiste de una vasija de vidrio en formå de H que contiene en 
cada rama uno de los electrodos, y estå totalmente llena con electrolito. El 

Lacre 

• corcho 

Solucion 
saturada 
de CdS0 4 



CdS0 4 -V 3 H 2 0 
Amalgama de Cd 

Figura 12-3. Celda tipo de Weston saturada. 

contacto con el material activo se hace por medio de alambres cortos de 
platino sellados en los fondos de las ramas. El electrodo positivo consiste 
de mercurio cubierto de una pasta de sulfato mercurioso y mercurio. El 
electrodo negativo, a su vez ccnsta de una amalgama de cadmio que contiene 
del 12 al 14 por ciento de cadmio en peso. Sobre ambos electrodos se hallan 
dispersos algunos cristales de CdS0 4 . % H 2 0, y la celda total se llena con 
una solucion saturada de sulfato de cadmio, que se sella con corcho o cera. 
El proposito de los cristales solidos de sulfato de cadmio es mantener 
saturada la solucion electrolftica a todas las temperaturas. 

La operacion de la celda tipo de Weston saturada depende de la reversi- 
bilidad de la reaccion 

Gd(s) +Hg 2 S0 4 (s) +®H a O(l) =CdSO, .®H 2 0(s) +2Hg(l) (?) 

La reaccion estå escrita como tiene lugar como fuente de corriente, en sentido 
contrario senala el paso de la misma por la celda. 

La celda no saturada de Weston es anåloga a la saturada con excepcion 
de los cristales de sulfato de cadmio que no existen, y el electrolito es una 
solucion saturada unicamente a 4°C. A todas las temperaturas mayores q ue 
ésta, el electrolito se encuentra no saturada respecto al CdS0 4 . % H^O. 

Las celdas de Weston cuando se preparan convenientemente y no se 
someten a ningun abuso conservan sus potenciales durante muchos anos. La 
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celda saturada de Weston, o como se conoce ordinariamente la celda normal 
de Weston, se emplea usualmente en los laboratorios como un patron de 
fuerza electromotriz. Su potencial a cualquier temperatura (°C, en voltios 
internacionales,' estå dado por la ecuacion 

£ t = 1.01830 - 4.06 x 10" 5 (/ - 20) - 9.5 x 10- 7 (i - 20) 2 (8) 

El potencial de la celda saturada es de esta manera 1.01830 voltios a 20°C 
y 1.01807 a 25°C. La no saturada se emplea unicamente como un eståndar 
secundario, posee un coeficiente de temperatura menor que la saturada, y 
tiene un potencial proximo a 1.0186 voltios a 20°C. 

REACCION EN LA CELDA Y FUERZA ELECTROMOTRIZ 

Al estudiar celdas es necesario determinar no solo la f.e.m., sino también 
la reaccion que las produce. La naturaleza de la reaccion que procede en 
una celda se deduce de la manera en que se deben conectar sus electrodos 
con la eståndar a fin de lograr el balance del potenciometro. Como este 
balance se logra solo cuando estån en oposicion entre si, se deduce que el 
electrodo conectado al lado negativo de la celda eståndar es negativo, mien- 
tras que el conectado al positivo es positive. Y como el electrodo negativo 
contiene un exceso de electrones respecto al presente en el positivo, los 
electrones tienen que fluir por el circuito externo desde el electrodo negativo 
al positivo. 

Una vez que se conoce el sentido de ese flujo, el proceso responsable de 
la emision de electrones en el electrodo negativo y de la toma de aquéllos 
en el electrodo positivo se obtiene un panorama acerca de la naturaleza de 
los materiales electrodicos en base a nuestros conceptos ordinarios de la oxi- 
dacion y reduccion. El estudiante conoce que cualquier reaccion que cede 
electrones es de oxidacion, mientras que cualquier otra que los capte con 
la disminucion consiguiente de la Valencia positiva es una reaccion de reduc- 
cion. De aqui, que en el electrodo negativo tiene lugar la oxidacion y la 
reduccion se verifica en el electrodo positivo. Al sumar las reacciones de oxi- 
dacion y reduccion resulta la de la celda. 

La manera de obtener ésta la ilustraremos mediante un ejemplo. Consi- 
deremos una celda compuesta de un electrodo de cinc sumergido en una 
solution de sus iones cuya actividad es la unidad y otro de cadmio en sus 
iones, cuya actividad es la unidad también; o de otra manera, 

G 

I i 
Zn ! Zn++(o = 1) || Cd++(a = 1) | Cd (9) 

1 Como aiin los datos de la literatura quimica dan la fuerza electromotriz en 
voltios internacionales, no haremos ningun intento de convertir los valores dados 
en este libro en voltios absolutos. 
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A 25 G C se encuentra, con la ayuda de un potenciometro, que esta celda posee 
una f.e.m. de £25=0 = 0.3590 voltios y que el electrodo de cinc es negativo. 
De aqui que el flujo de electrones por el circuito externo debe proceder 
del electrodo cinc al de cadmio, y en consecuencia tiene lugar una oxidacion 
en el de cinc y una reduccion en el de cadmio. Es obvio que el unico proceso 
de oxidacion posible en el electrodo de cinc es 

Zn(s) =Zn++(<2 = l) +29 

y la reduccion en el electrodo de cadmio es 

Gd+ + (a = 1) + 20 = Cd(s) 

La reaccion total de la celda es, entonces 

Zn(s) +Cd + + (a= 1) ~Zn + + (a= 1) +Cd(s) (10) 

y esta reaccion da una fuerza electromotriz de £ = 0.3590 voltios a 25°C, 
Es importante tener en cuenta que designar una fuerza electromotriz sin 
la reaccion que la origina no tiene significado, lo mismo que ocurre con la 
edad cuando no se especifica el individuo que la posee. Para claridad total 
cada f.e.m. debe ir acompafiada de la reaccion a que se refiere, asi como 
del establecimiento de la naturaleza de las fases, sus concentraciones, y 
temperatura. 

CONVENCION RESPECTO AL SIGNO DE LA F.E.M. 

El trabajo eléctrico realizado por la reaccion que produce una fuerza 
electromotriz y proporciona cierta cantidad de electricidad Q, es QE. Por 
cada equivalente que reacciona, Q es igual a un faradio, 7, y de aqui que 
cuando son n los que participan, resultarå Q = n?. Por lo tanto, el trabajo 
eléctrico obtenido de una reaccion cualquiera que produce n7 culømbios de 
electricidad bajo un potencial E es 

Trabajo eléctrico neto = rff£ 

Pero cualquier trabajo realizado por una celda va acompanado forzosamente 
de una disminucion de la energia libre que tiene lugar dentro de la celda. 
Ademås, cuando el trabajo eléctrico es måximo, como ocurre cuando la 
celda opera reversiblemente, éste y la disminucion en energia libre, — AF, 
deben ser iguales. Obtenemos por tanto: 

AF=~nJ£ (11) 

de donde vemos que la f.e.m. reversible de cualquier celda esta determinada 
por la variacion de energia libre de la reaccion que tiene lugar en la misma 
celda. La ecuacion (11) es un "puente" entre la termodinåmica y la electro- 
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quimica, y gracias a ella es posible la evaluacion de diversas propiedades 
termodinåmicas si se miden las fuerzas. electromotrices. 

En el capftulo 6 sefialamos que cualquier reaccion espontånea a tempe- 
ratura y presion constante tiene un valor negativo de energfa libre, para 
una no espontånea AF es positiva, y en el equilibrio AF = Q En vista de lo 
cual, se deduce a partir de la ecuacion (11) que para cualquier reaccion 
espontånea E serå positiva; negativa para una no espontånea, y cero en el 
equilibrio. En la tabla 12-1 se presentan brevemente todas estas relaciones, 
las cuales indican que para que haya conformidad entre la f.e.m. y AF es 
preciso prefijar el signo apropiado a la espontaneidad de cada proceso. 



Tabla 12-1. Relation entre los signos 
AF y £ 



Reaccion 


AF 


E 


Espontånea 




+ 


No espontånea 


+ 




Equilibrio 


0 


0 



Los valores de las fuerzas electromotrices de todas las celdas bajo discu- 
sion corresponden a reacciones espontåneas, y por lo tanto para todas ellas 
consideramos que es positive Sin embargo, no siempre se puede a priori 
decir cuål de dos procesos posibles de una reaccion es espontåneo, sino que 
es necesario tener algun medio de predecir cuåndo la f.e.m. medida es posi- 
tiva. Con este fin estableceremos la regla siguiente: Si describimos una celda 
de manera que el electrodo negativo se encuentre en el lado isquierdo y el 
positivo en la derecha, o de otra manera, que el flujo de electrones uaya de 
izquierda a derecha por el circuito externo, la reaccion deducida en base 
a la oxidacion-reduccion descrita antes es espontånea, y la f.e.m. de la celda 
es positiva. 

Podemos ilustrar la aplicacion de esta regla con la celda dada en la ecua- 
cion (9) la cual se ha escrito con el electrodo negativo en el lado izquierdo, 
y de aquf que la reaccion deducida para la misma, ecuacion 10, es espontå- 
nea. En este caso c'^-c - "I" 0.3590 voltios, y por tanto el proceso in\er- 
so, esto es la reaccion 

Cd(s) + Zn+ + (a = l) = Zn(s) + Cd+ + {«= 1) (12) 

no es espontånea, y el valor de la fuerza electromotriz a 25°G serå £25*0 = 
- 0.3590 voltios. Esto significa qiie a fin de llevar a cabo la reaccion de la 
etuacion (12) es preciso aplicar a la celda una diferencia de potencial no 
mrnor de 0.3390 voltios y en lugar de obtener un trabajo eléetrico, debemos 
Miministrarlo para qiie proceda la reaccion. 
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POTENCIALES ELECTRODICOS SIMPLES 

Cualquier reaccion electroqumiica simple es suma de otras dos, una es 
de oxidacion, y la otra de reduccion. Anålogamente cabe pensar que la 
fuerza electromotriz de cualquier celda estå constituida por los potentiales 
electrådicos simples, cuya suma algebraica es la f.e.m. total de dicha celda. 

Solo las diferencias de potencial entre los dos electrodos son medibles 
experimentalmente. Para determinar directamente los potenciales de los 
electrodos simples seria preciso acoplarlos con uno de valor cero. Pero, 
como no se conoce a ninguno con tal potencial debemos establecer arbitra- 
riamente un electrodo tipo al cual podamos referir los demås. Por esta 
razon definimos como fuerza electromotriz de referenda la del electrodo 
tipo de hidrogeno cuyo potencial es cero a cualquier temperatura. Este se 
halla constituido por una pieza de platino rodeada por gas hidrogeno a la 
presion atmosférica y sumergido en una solucion de sus iones cuya activi- 
dad es la unidad. Mås adelante se dan detalles de la teoria y operacion 
de este electrodo. 

A causa de las dificultades experimentales involucradas en la prepara- 
cion y uso del electrodo tipo de hidrogeno, los secundarios de referenda 
han sido comparados con los primeros y se utilizan ampliamente. Entre ellos 
tenemos a los tres de calomel, cuya f.e.m. depende del proceso espontåneo 
con respecto a la reaccion del electrodo de hidrogeno. 

Hg 2 Cl 2 ( s ) +20=2 Hg(I) + 2 CI" (C = x) (13) 

Aquf x es 0. 1 y 1 N de cloruro potåsico en el caso de electrodos de calo- 
mel 0.1 y 1 N, y es una solucion saturada de dicho cloruro en el caso del 
electrodo saturado de calomel. La figura 12-4 muestra a una formå de 
éstos constituido de una vasija de vidrio A con una rama lateral B para fa- 
cilitar el contacto eléctrico y la rama C de insercion en una solucion cual- 
quiera. En el fondo de A se encuentra sellado un alambre de platino sobre 



Solucion saturada 
de Hg 2 CI 2 con 
solucion de KC1 




Figura 12-4. 
lomel. 



Electrodo de ca- 
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el cual a su vez se coloca una capa de mercurio puro, una pasta de mercurio 
v calomel, y finalmente una solucion adecuada de clornro potåsico con 
calomel de manera que alcance a llenar la rama C. Las concentraciones 
de cloruro potåsico en los electrodos de calomel 0.1 y 1 N y saturados tienen 
estos mismos valores segun el caso correspondiente. 

En este ultimo electrodo se colocan también algunos cristales de cloruro 
potåsico sobre el mercurio y la pasta de cloruro de mercurio a fin de preser- 
var la solucion saturada a todas las temperaturas. 

Los potenciales de los diversos electrodos de calomel dependen en cada 
temperatura de la concentracion del cloruro potåsico con que se llenan. En 
la tabla 12-2 se dan los potenciales de estos electrodos como una funcion 

Tabla 12-2. Potenciales de los electrodos dc calomelano 

Electrodo Sfmbolo F.E.M. f 2s»o Reaction 



Calomel 0.1 N Hg | Hg 2 CI 2 (s), E = 0.3338 - 0.3338 Hg 2 CI„(s) + 29 = 

KCI(O.IN) 7xl0-*((-25) 2Hg(l) + 2 Cl- (O IN) 

Calomel IN Hg | Hg.Cl^s), £ = 0.2800 - 0.2800 Hg 2 Cl,(s) +20 = 

KCl(lW) 24 X 10-*(f - 25) 2Hg(f) + 2C1-(1N) 

Calomelano Hg | Hg 2 Cl,(s), F = 0.2415 - 0.2415 Hg,Cl 2 (s) + 20 = 

saturado KCI (sat' d ) 7 6 X 10"*(t - 25) 2 Hg(l) +- 2 Cl' (sat'd.) 



de la temperatura, la f.em. a 25°C 5 y las reacciones correspondientes. La 
f.e.m. måxima se alcanza con el calomel 0.1 N y disminuye con el incremento 
de concentracion. Ademås posee el coeficiente temperatura de fuerza elec- 
tromotriz mmimo, y el måximo corresponde al electrodo de calomel satu- 
rado. 

La figura 12-5 nos muestra la manera de acoplar estos auxiliares de 
rcferencia con otros electrodos para formår celdas. Aquf A es el electrodo 



D' 
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Figura 12-3. Drlrrminuoon (Il los potenciales dc electrodos simples. 
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de calomel de referencia, B otro simple desconocido, y C un puente salino 
que permite el contacto eléctrico entre A y B. El puente salino consta 
usualmente de un vaso lleno con una solucion saturada de cloruro potasico 
6 1 S, en la cual se hallan sumergidos los brazos de los electrodos. El con- 
tacto eléctrico en el potenciometro se hace mediante los alambres D y D. 

CALCULOS DE LOS POTENCIALES 
DE ELECTRODOS SIMPLES 

De las f.e.m. de las celdas que comprenden varios electrodos en combina- 
cion con los de referencia se calculan fåcilmente los potenciales de los elec- 
trodos simples. Para ilustrar el procedimiento consideremos primero la celda 

CdlCd++(a= 1) ]| KCl(lN) } Hg 2 CU(s) | Hg (14) 

que consta de un electrodo de cadmio-ion cadrnio y calomel 1 N. En esta 
celda se encuentra que a 25°C £ = 0.6830 voltios y que el electrodo de 
cadrnio es negativo. En consecuencia, el electrodo de cadrnio efectua la re- 
accion de oxidacion 

Cd (s) = Cd+ + (<z = 1) + 2 0 

mientras el de calomel lleva a cabo la reduccion 

Hg 2 Cl 2 (s) +29 = 2Hg(l) + 2 Cl- (IN) 

Para este ultimo prOceso la tabla 12-2 ensena que la fuerza electromotriz 
a 25 °C, es de £ a = 4-0.2800 voltios. De aqui 

£ ~ £a + £a 
0.6830 = £cd + 0.2800 
f cd = 0.4030 voltios 

Por lo tanto la reaccion y la f.e.m. correspondiente a 25°C en el caso 
del electrodo Cd/Cd + * (a= 1) es 

Cd (s) = Cd+ + (a = 1; +20 = 0.4030 voltios 

Como segundo ejemplo cousideremos la celda 

Hg 1 Hg>Cl,(s), KC1(1 N) |[Cu + + (a= 1) | Cu (15) 

que consta de calomel 1 N y un electrodo dc cobre sumergido en una solu- 
cion de iones cupricos cuva actividad es la unidad. A 25°C la f.e.m. de esta 
celda es £ = 0.0570 voltios, el electrodo de calomel es negativo, y cn conse- 
cuencia en él debe tener lugar una oxidacion. es decir, 

2Hg(l) + 2 Cl- (IN) = IlgjCUs) + 2 G 
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y la fuerza electromotriz de oxidation sera £ c — —0.2800 voltios. La reduc- 
cion correspondiente en el electrodo de cobre involucra la reaction siguiente: 

Cu+ + (a --=1) + 2G = Cu(s) 

con un potential de electrodo simple £cu- Entonces resulta, 

6 = £c + £cu 
0.0570 = -0.2800 + £ Cu ' " ' 

£ Cu = 0.3370 voltios 

y para el electrodo Cu/Cu + + (a= 1) 

Cu + + (a = l) + 2 9 =Cu(») £ 25 -c = 0.3370 \oltios 

CALCULO DE LAS F.E.M. DE LAS CELDAS A PARTIR DE LOS 
POTENCIALES DE ELECTRODOS SIMPLES 

Si disponemos de los potenciales electrodicos simples, asf como de sus 
reacciones, los cålculos pueden hacerse a la inversa para predecir las f.e.m. 
y las reacciones de las celdas. Asf, supongamos que se desea conocer la reac- 
tion y la f.e.m. a 25°C de la celda 

Cd(Cd+ + (a= 1) |jCu++(a= 1) ] Cu (16) 

y que la hemos descrito correctamente, es decir, el electrodo de cadmio es 
negativo. Entonces, para la oxidation del electrodo de cadmio tenemos 

Cd(s) =Cd+ + (a= 1) + 20 £^ 0 = 0.4030 voltios 

De nuevo, para la reduccion del electrodo de cobre resulta: 

Cu++0 = 1) + 2 G = Cu(s) £^c = 0.3370 voltios 

Al sumar las reacciones de los electrodos simples y sus potenciales, encontra- 
mos 

Cd(si + Cu++(« = 1) =Cd+ + {a~ 1) + Cu{s) (17a) 
Y para la f.e.m. 

£celda = £cd + £cu 

= 0.4030 + 0.3370 

= +0.7400 voltios a 25°C (17b) 

Como la f.e.m. calculada es positiva, la suposicion hccha con respecto 
a la polaridad de los electiodos es corrccta, y la reaccion de la celda como 
esta dada es espontinea. 

Por otro lado, de håber supursto que el electrodo dc cobre de la ccua- 
cion (16) era negativo, éste hubiera llevado a cabo una reaccion de oxi- 
dation 

Cu(s) ^- Cu + + (a - 1) -i- 2 O 
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con una f.e.m. igual a £ c „ = —0.3370 voltios; el electrodo de cadmio sufri- 
ria entonces la reduccion 

Cd+ + («= 1) + 2 9 = Cd(s) 

con una f.e.m. £cd —0.4030 voltios; y entonces encontrariamos para la celda, 
la reaccion y la f.e.m. 

Cufs) + Gd+ + (a= 1) = Cu ++ («= 1) + Gd(s) 

£«i te = -0.7400voltiosa25°C (18) 

La ecuacion (18) revela que como freida es negativa, la reaccion en la formå 
escrita no es espontånea, y en consecuencia fue hecha una suposicion erro- 
nea respecto a la polaridad de los electrodos. Todo lo que se precisa para 
rectificar la situacion es invertir la reaccion escrita en la ecuacion (18) y 
cambiar el signo de £ re ida. Entonces tenemos una reaccion espontånea y su 
fuerza electromotriz la dan las ecuaciones (17a) y (17b). 

RESUMEN DE REGLAS 

Antes de proseguir, resumiremos las diversas reglas introducidas con 
respecto a las reacciones y fuerzas electroniotrices de las celdas. Estas son: 

1. Cualquier reaccion de una celda es la suma de las de los electrodos sim- 
ples como tienen lugar en ellos. 

(a) En el electrodo negativo la reaccion es una oxidation. 

(b) En el electrodo positivo la reaccion es una reduccion. 

2. La f.e.m. total de la celda es la suma algebraica de los potenciales elec- 
trodicos simples con tal que cada f.e.m. vaya con el signo correspondiente 
a la reaccion, en la formå que tiene lugar en cada electrodo. 

3. Si se escribe una celda cualquiera con el electrodo negativo en el lado 
izquierdo, de manera que los electrones fluyen por el circuito externo 
desdc la izquierda a la derecha, la reaccion de la celda deducida por la 
regla (1) sera la de un proceso espontdneo, y la f.e.m. deducida por la re- 
gla (2) para la celda sera poskiva. 

4. Si hacemos una suposicion falsa respecto a la polaridad dc los electrodos, 
, la regla (3) darå una f.e.m. negativa que corresponde a una reaccion no 

espontånea. Para obtener la reaccion espontånea y su f.e.m., todo lo q ue 
se precisa hacer es invertir la reaccion y carnhiar el signo de la f.e.m. sin 
cambiar su magnitud. 

Siguiendo fielmente estas reglas cl estudiante evitara confusioncs en rela- 
cion a \o& signos y reacciones. 
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TERMODINAMICA Y F.E.M. : AH Y AS 
DE LOS DATOS DE LA F.E.M. 

De acuerdo con la ecuacion (36) del capftulo 6, el cambio de energfa 
libre, AF, estå relacionado con la variacion de entalpia, AH, por la ecua- 
cion de Gibbs-Helmholtz, 

AF-Atf = r[^P] p (19) 

De nuevo, la relacion fundamental entre la f.c.m. y AF es 

AF = -nit (11) 

que por diferenciacion respecto a la temperatura nos da 

--(»), 

y (ii) i 



Si ahora sustituimos las wuaciones (20) y (11) en la (19) hallarnos para 
AH 

-nfffi - AH = —nST j 



AH = -nifS + n$T I 



La ecuacion (21) permite el cålculo del calor de reaccion a partir de la 
f.e.m. medida y del coeficiente de temperatura de la f.e.m. de la reaccion, 
o (d£/dT) P a partir de AH y £. Usando esta ecuacion, AH sigue en julios 
cuando E y 7 se dan en voltios y culombios respectivamente, mientras que 
AH debe reemplazarse en julios para obtener £ cn voltios, 6 (d£/dT) P en 
voltios por C K. 

Al sustituir la ecuacion ( 2 0) en la (19) nos da 

AF - A/f = -nffT^|) (22) 



Por lo tanto, para cualquier reaccion electroqmmica AF puede igualar a 
AH solo cuaudo (d£/dT) P = 0. Ademås, como 

AF — AH = — TAS (23) 

la comparacion de las ecuaciones (22) y (23) enscna que 



'(ar), 

(§1), 



— TAS = -nJFri 
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Con la ayuda de la ecuacion (24) el cambio de entropia de una reaccion se 
calcula fåcilmente a partir del coeficiente de temperatura de la fuerza elec- 
tromotriz, 

TERMODINAMICA DE LOS POTENCIALES ELECTRODICOS 

Los potenciales de los electrodos simples y de las celdas estån determi- 
nados no solo por la naturaleza dc los constituyentes electrodicos sino tam- 
bién por la temperatura y las actividades de las soluciones empleadas. La 
dependencia de las fuerzas electromotrices de las ultimas variables mencio- 
nadas es deducible termodmåmicamente. En una reaccion cualquiera tal 
como 

clA + bB + ■ ■ ■ - cC + dD + ■ ■ • (25) 

el cambio de energfa libre, AF, como funcion de las actividades initiales de 
los reactivos., y la final de los productos, viene dada por la ecuacion (64) 
del capitulo 6, que en este caso es 

AF - AF° + firin ^ a j (26) 

Aqm, los valores de a del numerador son las actividades de los productos, y 
los del denominador de los reactivos; AF° ; el cambio de energfa libre tipo, 
es la variacion que acompana a la reaccion cuando las actividades de los 
productos y reactivos son todos iguales a la unidad. Si sustituimos en la 
ecuacion (26) AF = — n7£, y definimos £° por 

AF° = -n£F€° ( 27 ) 

donde £° es el valor de £ correspondiente a A.F° ? la ecuacion (26) se trans- 
forma en 



d 



de aqui que: 



en HT. a c c a& 

£ = E° \n 

n* a° A a% 



_ 2.3026 RT ahaj, ■ ■ ■ M) 

La ecuacion (28) da el potencial de un elcctrodo cualquiera o celda 
como una funcion de las actividades iniciales y finales. Ello demuestra que 
la f.e.m. esta determijiada por las actividades de las especies a reaccion, la 
temperatura y por £°. Puesto que AF° es una constante dc la reaccion a 
cicrta temperatura, £° debe serlo también y caracterfstica del electrodo 
o celda. Es en efecto la f.e.m. del electrodo o celda cuando todas las activi- 
dacJes son la unidad, £ a se denomina el potencial estdndar 0 tipo del electro- 
do o celda en cuestion. 
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Los potenciales dc los electrodos tipo a 25 C G para cierto numero de 
ellos evaluados por los métodos a que haremos rcfercncia mås tardc, sc dan 
en la tabla 12-3. Se incluycn también las reacciones de los electrodos. En 
cada caso el signo de la f.e.m. se refiere a la rcaccion de oxidation. Antes 
de usar estos valores de £° es necesario primero avcriguar si la rcaccion 
del electrodo tal como acontece en la celda particular es de oxidacion O 
reduccion. 

Los valores de £° tabulados corresponden directamente a una oxidacion 
y para los de reduccion debe invertirse el signo. Asf, para un proceso tal 

Tabla 12-3. Potenciales de electrodos estandar a 25 3 C en las reacciones de oxidacion 



Electrodo 



Reaccion del electrodo 



£° (voltio-O 



Li Li + 

K | 

Ca | Ca++ 
Na | Na + 
Zn | Zn + + 

Fe 1 Fe ++ 

Cd | Cd ++ 

Pb ! PbSO,(s), SOr 

TI [ Tl + 

Ni | Ni+ + 

Ag | Agl(s), I- 
Sn | Sn+' ) - 
Pb 1 Pb + + 
H 2 | H + 

Ag i AgBr{s), Br- 

Hg 1 H g! Br 2 (s), Br- 
Pt [ Sn ++ , Sn ++++ 
Ag ( AgCi(s), C(- 
Hg 1 Hg 2 Cl 2 (s), Cl' 
Cu I Cu ++ 

I. |I- 

Hg | Hg 2 SO ( (s), SO«- 
Pt | Fe++ Fe +++ 
Ag | Ag+ 
Br 2 | Br" 

Pt | T1+ Tl +++ 
C! 2 | Cl- 

Pt 1 Ce +++ , Ce ++++ 
Pt I Co ++ . Co +++ 



Li(s) = Li + + e 
K(s) = K+ + e 
Ca(s) = Ca++ +20 
Na(s) = Na + + G 
Zn(s) - Zn +T + 29 



T1+ -= Tl +++ +29 

2 Cl- = C1 s (k, 1 atm) +29 

Ce +++ » Ce ++++ + e 

Co ++ = co ++t + e 



+ 3.045 
+2.9241 
+ 2.87 
+ 2.7146 
+ 0.7618 



Fe(s) = Fe++ + 2 9 +0.441 

Cd(s) = Cd ++ +29 +0.403 

Pb(s) + SO" = PbS0 4 (s) +2 0 +0.3546 

Tl(s) = Tl+ + 9 ; ■ +0.3363 

Ni{s) = Ni ++ + 2 0 +0.236 

Ag(s) + 1- = Agl(s) + e +0.1522 

Sn(s) = Sn ++ + 2 e +0.140 

Pb(s) = Pb + ^ + 2 e +0 . 1265 

H 2 (g, l atm) = 2 H + + 2 e +0.0000 

Ag(s) + Br" = AgBr(s) + e -0.0711 

2 Hg(l) + 2 Br" = Hg 2 Br 2 (s) +2 0 - 0.1385 

Sn ++ = Sn ++ + + + 2 9 -0.14 

Ag(s) + Cl" = AgCl(s) + 9 -0.2225 

2 Hg(l) + 2 Cl" = Hg 2 Cl 2 + 2 9 -0.2680 

Cu(s) = Cu ++ + 2 © -0 337 

2 I- = I,(s) + 2 0 -0.5355 

2Hg(l) + SO; = Hg 2 S0 4 (s) + 2 © -0.6141 

Fe++ = Fe +++ + e -0.771 

Ag(s) = Ag + + e -0.7991 

2 Br- = Br 2 (l) + 2 e -1.0652 



■1.250 
-1.3595 
1.61 
•1 82 
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como K(s) = K+ + 6,£°.„ c = +2.9241 voltios, pero si K+ + 8 — K{s) 
<S.? 5 . C = -2.9241 voltios. Anålogamente, para Cu(s) = Cu++ + 2 S, £° 5 „ c 
~ —0.337 voltios, mientras que para Cu ++ + 20 — Cu(s), £° = 

+ 0.337 voltios. 

En la ecuacion (28) el factor (2.3026 RT)/J es una constante para 
una temperatura dada. Para evaluarlo, R debe tomarse en julios, es decir, 

2.3026 RT _ 2.3026 x 8,3143 T 
7 ~ 96,487 

= 1.9841 X 10-* T 

En la tabla 1 2 4 se dan los valores de esta cantidad para ciertas tempera- 
tur as. 

Una vez que disponemos de los distintos valores de £°, éstos se utilizan 
para calcular los potenciales de electrodos simples. Especfficamente, supon- 
gamos que se busca el valor de la f.e.m. del electrodo de cinc 

Zn]Zn+ + (a = 0.1) 

a 25 °C en una solucion donde la actividad ionica es 0.1. 
Para la reaccion de oxidacion en este caso tenemos 

Zn(s) = Zn+^a = 0.1) +29 

y de aqiri que por aplicacion de la ecuacion (28) obtendremos para el po- 
tencial del electrodo simple £ Zn; 

2.3026 ÆT azn" 

£ Z n = £°Zo - S logio ' 



Para esta reaccion n = 2, a- Zls -+ =0.1 y az ft = 1, puesto que el cinc es un 
solido. 



Tabla 12-4. Valores de (2.3026RT)/T 
a diversas temperaturas 



t"C 


(2.3026 RT)/7 


0 


0.054195 


10 


0.056180 


15 


0.057172 


20 


0.058164 


25 


0.059156 


30 


U. 060148 



Ahora a 2b°C, (2.3026 RT) /7 = 0.05916 y en cl proceso de oxidacion 
C° — + 0.761B voltios. Al sustituir tstas cantidades cn la expresiun de £z» 

e 
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hallamos que 

- _ , n7filQ 0.03916. 0.1 
cz E = +0.7618 - — log w — 

= 0.7618 + 0.0296 
= 0.7914 voltios 

Sin embargo, cuando la reaccion es de reduccion 

Zn++(a=0.1) + 20 = Zn(s) 

la ecuacion da para £ Zn 

0.05916 

£ Zo - £° za ~ log« 

_ 0.05916 1 

- £ zn ~ 2 ' ° gl ° 6T 

En el caso de reduccion £° Zn = —0.7618, y por lo tanto, 

£z n = -0.7618 - 0.0296 
= -0.7914 voltios 

es decir, el potencial es el mismo que antes pero de sigiio opuesto. 

LA ECUACION (28) Y LAS FUERZAS ELECTROMOTRICES 
DE LAS CELDAS 

Consideremos ahora la celda 

Zn JZn++ («*,♦♦) || Cl" («„,-), Hg 2 Cl 2 ( s )[Hg (29) 
er » la cual el electrodo de cinc es negativo, y efectua la reaccion de oxidacion 
Zn (s) = Zn+ + (« Zn «) +2 0 (30a) 
para j a cua i i a f. e , m . del electrodo vale 

<S Zn = £ a Za - |^ln a Znt , (30b) 

La reaccion de reduccion en el electrodo de calomel es 

Hg 2 Cl 2 (s) -i- 2 O = 2Hg(I) + 2Cl-(a C i-) (31») 
y p1 potencial del electrodo simple es 
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Por suma de las ecuaciones (30a) y (31a) hallamos que la reaccion de ] a 
celda es 

Zn(s) +Hg 2 Cl 2 (s) =2Hg(I) + Zn+ + (a Zn «) +2Cl-(ac,-) (32a) 

y de formå anåloga por adicion de las ecuaciones (30b) y (31b) se deduce 
que la f.e.m. de la celda es 

£ = B Za + Ec 

) + («a-fi ta *-) 

- (CSn + «£) - f| In («■.**&-) (32b) 

En vez de aproximarnos a la f.e.m. de la celda por medio de los poten- 
ciales de electrodos simples, es posible aplicar la ecuacion (28) directamente 
a la reaccion de la celda dada en la ecuacion (32a) . Si lo hacemos asi, 
hallamos 

E = - % 1" (««.««&,-) (33) 

donde £° eMa es el potencial tipo de la celda. Al comparar las ecuaciones 
(32b) y (33), que deben ser idénticas, encontramos E:„„ = £° n + £° c ; 
esto es, que el vcdor de £° de la celda es la suma de los valores de £° de los 
electrodos que la componen. Esta relacion, 

Cda=^ + ^ (34) 

se aplica a una celda cualquiera. En consecuencia, en cuanto conozcamos 
las f.e.m. de los electrodos conoceremos también la de la celda, y la ecua-, 
cion (28) puede aplicarse directamente a la reaccion global de aquélla. 

Al usar la ecuacion (34) a cada electrodo eståndar debe prefijarse el 
signo correspondiente a la reaccion de la manera en que se verifica en la 
celda. Asi, la del electrodo de cinc en la ecuacion (29) es una oxidacion, y 
por lo tanto ££ a = +0.7618 voltios a 25°C. La reaccion en el electrodo de 
calomel es de reduccion, y por lo tanto £° = +0.2680 voltios. En conse- 
cuencia, £" eld!L es 

£^ lda = 0.7618 + 0.2680 
= 1.0298 voltios 

POTENCIALES ESTANDAR Y CONSTANTES DE EQUILIBRIO 

Las f.e.m. de los electrodos tipo y de las celdas pueden utilizarse para 
obtener las constantes de equilibrio. En efecto, de acuerdo con la ecua- 
cion (27) , AF 0 en cualquier proceso electroquimico vienc dada por 

AF 0 = ~nJ£° 
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Pero AF° estå relacionada con la constante de equilibrio K a del proceso 
mediante la ecuacion 

AF 0 = — RT In K a 
Al igualar estas dos expresiones, resulta 

-«J£° = -RT\nK a 

y de aquf 

£° = ^In^ (35) 
ns 

Por medio de la ecuacion (33) podemos evaluar K a a partir de E", 
o viceversa si conocemos el valor de K a . Asf, en la reduccion de los iones 
estannoso por el talio, £° = 0.196 voltios a 25°C. Para este proceso la cons- 
tante de equilibrio es: 

0.05916, 
0.196 = — j log 10 K a 

0.196 

lo *°*' = 005916 = 
K a = 2.0 X 10 3 

Como K a en este caso vale 

donde las actividades son las de equilibrio; esto significa que si adicionamos 
talio a una solucion de iones estannosos, la reaccion procederå alcanzåndose 
el equilibrio cuando la actividad de los iones taliosos se hace igual a 

a T1+ = K a a)ln*+ 

= 2.0 X 10» c4' n U 

y en estas condiciones ya no sc verifica ninguna accion qufmica posterior. 



CLASIFICACION DE LOS ELECTRODOS 

En 'el trabajo electroqufmico las celdas de que se dispone comprenden 
diversos electrodos seguin el proposito que se pretende. Los grupos mås im- 
portantes son cinco: 

1. Electrodos de metal-ion metålico. 

2. Electrodos de amalgama. 

3. Electrodos de gas. 

4. Electrodos de metal-sal insoluble. 

5. Electrodos de oxidacion-reduccion. 

Ahora procederemos a discutir cada uno de cllos. 
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ELECTRODOS DE METAL-ION METAL 

En este grupo se clasifican aquellos electrodos de un metal en equilibrio 
con una solucion de sus iones, y se han descrito en detalle con anterioridad. 
Como ejemplos podemos senalar a los de cobre, cinc, cadmio y sodio. Todos 
ellos operan segun la reaccion general siguiente: 

M = M+" + n G (36) 

para los cuales la ecuacion del potencial electrodico estå dada por 

TtT 

£» = £° u -~^a^ (37) 

Cada uno de estos electrodos es reversible respecto a sus propios iones, 
es decir, su potencial es sensible y condicionado a las actividades de sus 
iones en solucion donde se encuentran inmersos. Asi, el electrodo de cinc es 
re\ ersible a los iones cinc, el de hierro a los ferrosos, el estano a los estanno- 
sos, etcétera. 



ELECTRODOS DE AMALGAMA 

Es pråctica usual sustituir a los metales puros por sus amalgamas, es 
decir, soluciones del metal en mercurio, en el caso de los electrodos de me- 
tal-ion metålico. Las amalgamas de los metales mås activos que el mercurio 
se comportan esencialmente como lo hacen los metales puros, su unica 
diferencia es que la actividad del metal disminuye por la dilucion del mer- 
curio. Estos electrodos de amalgama se prefieren con frecuencia porque el - 
equilibrio se establece mås råpidamente que cuando se utilizan los metales 
puros, y porque ademås son mås fåcilmente reversibles. Con metales como 
el sodio, potasio, o calcio la actividad en las soluciones acuosas es demasiado 
grande para usarlos directamente. Sin embargo, al amalgamar estos metales, 
la actividad disminuye tanto que permite mediciones aun en presencia de 
agua. Existe todavia otro factor que favorece el empleo de amalgamas y 
es que las impurezas causan una conducta impredecible en el caso de l° s 
metales puros incluso cuando se encuentran en cantidades muy pequenas, 
se diluyen con frecuencia por la amalgamation para dar resultados satisfac- 
tonos y reproducibles. 

Como un ejemplo de los electrodos de esta naturaleza podemos senalar 
a la amalgama de plomo, constituida. por amalgama de este elemento que 
representamos en la escritura por Pb(Hg), sumergida en una solucion 
de iones plumboso, esto es, Pb(Hg) | Pb + + (a vb ") . En este electrodo l a 
reaccion es 

Pb(Hg) = Pb+ + (« Pb ») + 2 O (38) 
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y de aquf el potencial electrodico £ 0 estå dado por 

(39) 

donde £ pb es el potencial electrodico eståndar correspondiente al plomo puro, 
apb"- es la actividad de los iones plumboso, y o P1) es la actividad del plomo 
metdlico en la amalgama. En general, a Pb no vale la unidad. El procedimien- 
to usual es el de escribir la ecuacion (39) asf 

/ , RT, \ RT . 

In«**" (40) 

donde £° es el potencial tipo de la amalgama dada, a evaluar primero. Des- 
pués, a fin de convertir £° en , la f.e.m, de la amalgama se mide contra 
el plomo puro cuando ambos se sumergen en una soiucion de iones plumboso 
de la misma concentracion. Como en el caso del plomo puro la ecuacion 
del potencial de electrodo simple es 



RT, 
27 



mientras que en el paso de la amalgama su valor estå dado por la ecua- 
cion (40), la diferencia de potencial £ entre los electrodos de plomo y amal- 
gamados vale 

£ - C Pb — Co 
= (£p b " f|ln a Pb++ ) I« 
= 6 Pb - £2 ' C«) 

En consecuencia, conocidos £ y £° se evalua y los datos de la f.e.m. 
obtenidos con la amalgama se reducen a los de los metales puros. Asf Car- 
mody 2 ericontro que para una amalgama de plomo particular que él utilizo 
en sus estudios, el potencial del electrodo eståndar de Pb(Hg) [Pb + + era 
de 0.1207 voltios a 25°C 3 mientras que la f.e.m. de una celda constituida de 
esta amalgama y plomo puro en una soiucion de iones plumboso era 0.0058 
voltios. El potencial tipo del Pb | Pb++ a 25°C resulta entonces 

4b = 6 + £° 

= 0.0058 + 0.1207 
= 0.1265 volt 

* Carmody, /. Am. Chem. Soc, 51, 2905 (1929). 
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ELECTRODOS DE GAS 

Estos consisten de un gas que burbujea alrededor de un alambre u hoja 
de me^al inerte en una solucion que contiene iones, a los cuales el gas es 
reversible. La funcion de este metal que ordinariamente es platino platinado, 
es facilitar el establecimiento del equilibrio entre el gas y sus iones, y ser- 
vir de contacto eléctrico del electrodo. 

En este tipo de electrodos se encuentra el del gas hidrogeno reversible 
a los iones hidrogeno, el de cloro reversible a sus iones, y el electrodo de 
oxfgeno, cuya fuerza electromotriz depende de la actividad de los iones 
oxhidrilo. Sin embargo, aunque los dos primeros electrodos pueden hacerse 
reversibles, no se ha encontrado un material suficientemente adecuado para 
que catalice satisfactoriamente el establecimiento del equilibrio entre oxigeno 
y los iones oxhidrilo. Cualquier informacion precisa disponible del ultimo 
electrodo se ha obtenido no por mediciones directas, sino median te cålculos 
de las energfas libres obtenidas de diversas fuentes. 

La reaccion fundamental del electrodo de hidrogeno es 

±H 2 (g,P„ 2 ) =H+(a H *) + G (42) 

Como la actividad del gas hidrogeno es igual a su presion, Ph 2) en atmos- 
feras, cuando ésta es baja, el potencial del electrodo simple de este elemento 
estå determinado tanto por su presion alrededor del electrodo, como por la 
actividad de los iones hidrogeno en la solucion, es decir, 

e^^-T^ (43) 

Hi 

Pero esto es, la f.e.m. del electrodo de hidrogeno a la presion de 1 at- 
mosfera y actividad unidad de sus iones sirve de referencia en las mediciones 
de la f.e.m. de todos los electrodos simples y se hace por definition igual a 
cero a cualquier temperaturs. En consecuencia, la ecuacion (43) nos da: 

, _ RT ]r , a ^ 
il, 

— ^ln %t + ^lnPV/ (44) 

Ademås, cuando la presion del hidrogeno es 1 atmosfera, ln P 1 ^ = 0. En- 
tonces: 

£ H2 = -Yln« H+ (45) 

y el electrodo de hidrogeno se vuelve solo estrictamente dependiente de la 
actividad de los iones hidrogeno en la solucion, es decir, del pH. Este uso del 
electrodo de hidrogeno para las mediciones del pH sc discutirå mås tarde. 
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El de cloro presenta un comportamiento similar. En este caso la reaccion 
de reduccion es 

jci 2 ( gj p cl2 ) + e =a-(aoi-) («) 

y por lo tanto la f.e.m. vendrå dada por ' 

Sin embargo, 6^ u no es cero, sino igual a 1.3595 voltios a 25°C, 

ELECTRODOS DE METAL-SAL INSOLUBLE 

Son de una importancia extraordinaria en electroqumiica y de gran uso. 
En esta categoria se incluyen a los de calomel, plata-cloruro de plata, pSomo- 
sulfato de plomo, plata-bromuro de plata y otros. 

La caracteristica comun de estos electrodos es que todos ellos constan 
de un metal en contacto con una de sus sales dificilmente solubles y una 
solucion que contiene el ion presente en la sal que no es el ion metdlico. 
Por ejemplo, el electrodo de plata-cloruro de plata y sumergido en una 
solucion de iones cloro. De igual manera, e! electrodo de plomo-sulfato de 
plomo hien es plomo puro o amalgama de este ultimo metal recubierto 
con cristales de sulfato de plomo y rodeados por soluciones de sulfatos. En 
todos los casos, estos electrodos son reversibles a los demås iones dutintos 
al metal presente en la sal insoluble. Asi los electrodos de calomel y de plata- 
cloruro de plata son reversibles a los iones cloro, el de plomo-sulfato de 
plomo a los iones sulfato, el de plata-bromuro de plata a los iones bromo, etc. 
La razon de todo esto puede verse en la discusion siguiente sobre el electrodo 
de plata-cloruro de plata, que es muy tfpico dentro de este grupo. 

Consideremos un electrodo de plata sumergido en una solucion que con- 
tiene iones cloro saturada con cloruro de plata. Si imaginamos que este 
electrodo actua como uno ordinario de metal-ion metålico, los iones plata 
pasarån del electrodo a la solucion segun la reaccion 

Ag(s) = Ag+ + e (a) 

Sin embargo, como la solucion estå saturada con cloruro de plata, la 
introduccion de iones de este metal trastornarå los requisitos del producto 
de solubilidad de esta sal. En consecuencia, a fin "de restablecer el equili- 
brio de solubilidad, los iones de plata tendran que combinarse con los de 
cloro para precipitar el cloruro de plata solido de acuerdo con la relacion 



A K + +- Cl" = AgCl(s) 



(b) 
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Ademås, como la reaccion global es la suma de todos los procesos que acon. 
tecen en el electrodo, sera la suma de (a) y (b),es decir, 

Ag(s) + Cl- = AgCl(s) + 8 (48) 

En esta reaccion la ecuacion del potencial electrodico es 

RT 1 

f^F^ryh^ (49) 

y de aquf que este electrodo resulte reversible a los iones cloro. 

De manera anåloga se deducen las reacciones de los otros tipos de elec- 
rrodos. Asi hallamos para el de calomel 

2 Hg(I) -i- 2 Cl- = Hg 2 Cl 2 (s) +28 (50) 
para el de plomo-sulfato de plomo 

Pb(s) + SO; - = PbS0 4 (s) +29 (51) 
y para el electrodo de plata-bromuro de plata 

Ag(s) + Br- = AgBr(s) + 8 (52) 

ELECTRODOS DE OXIDACION-REDUCCION 

Aunque toda reaccion electrédica comprende una oxidacion o reduccion, 
el término electrodos de oxidacion-reduccion se emplea para designar aqué- 
llos en los cuales la f.e.m. resulta de la presencia de iones de una sustancia 
en dos estados diferentes de oxidacion. Cuando se inserta un alambre de 
platino en una solucion que contiene los iones ferroso y férrico se encuen- 
tra que el alambre adquiere un potencial. Lo mismo ocurre con las solu- 
ciones de iones ceroso y cérico, estannoso-estånnico, manganoso-permangå- 
nico, etc. Las f.e.m. de estos electrodos surgen de la tendencia de los iones 
en un estado de oxidacion, a pasar a otro segundo mås estable. La funcion 
del alambre de platino es simplemente "restablecer" el potencial corres- 
pondiente a esta tendencia 'hacia la disminucion de energfa libre, y servir 
de contacto eléctrico del electrodo. 

La reaccion general para todos los electrodos del tipo de oxidacion-re- 
duccion se escribe asf: 

4*(o») + ne =A»'{a 2 ) (53) 

donde n 1 es la Valencia en el estado superior de oxidacion, n 2 en el inferior, 
mientras que n = ni — n 2 es el cambio de valencia que acompana al proce- 
so. A partir de la ecuacion (53) se deduce que la ecuacion de la f.e.m. es: 
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es decir, que la f.e.m, de los electrodos de oxidacion-reduccion depende de 
la relation de las actividades de los dos iones. Asi, para el electrodo férrico 
ferroso, designado simbolicamente por Pt|Fe + ++, Fe + + , la reaccion es 

(55) 

y la f.e.m. del electrodo estå dada por 

£=£ c_^: ln ^i (36) 

En la tabla 12-3 se muestran los valores de £° para diferentes electrodos 
de es te tipo a 25 °C. 



CELDAS ELECTROQUIMICAS 

Cuando se combinan varios electrodos, resultan dos clases de celdas, a 
saber: (a) quimicas, en las cuales la f.e.m. se debe a una reaction quimica 
que ocurre en la celda, y (b) celdas de concentracion, en que la f.e.m. es 
debida al decremento de energfa libre que acompana a la transferencia de 
materia desde una parte de la celda a otra. Ademås, cada uno de estos 
tipos involucra unas veces y otras no de una junta liquida; o como usual- 
menté se dice, se trata de celdas con o sin transferencia. Con esta base lle- 
gamos a la clasificacion siguiente de las celdas electroquimicas: 

Celdas electroquimicas 



Celdas quimicas Celdas de concentracion 



Sin Con Sin Con 

transferencia transferencia transferencia transferencia 



CELDAS QUIMICAS SIN TRANSFERENCIA 

Para construir una celda qufmica sin union liquida o transferencia, deben 
seleccionarse dos electrodos y un electrolito de manera que uno de los elec- 
trodos resulte reversible al cation y el otro al anion, del electrolito. Por ejem- 
plo, si deseamos una celda sin transferencia y empleamos åcido clorhidrico 
como electrolito, debemos utilizar un electrodo reversible a los iones hidro- 
geno, es decir, el de hidrogeno, y otro reversible a los iones cloro, que puede 
s er tanto: la plata-cloruro de plata, el mercurio-cloruro mercurioso, o el 
electrodo de cloro, todos los cuales son reversibles a este ion. Para un elec- 
trolito como el bromuro de cinc debemos emplear bien sea el bromo, mer- 
Curio-bromuro mercurioso, o plata-bromuro de plata como electrodo para 
los iones bromo, y cm c para el otro electrodo. 
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Cuando cs posible, se selecciona el electrodo mås adecuado; si bien esta 
eleccion determina la rcaccion global de la celda y el valor de £°, es carac- 
teristico de todas las posibiiidades tales que dan la misma dependencia de 
la f.e.m. de la celda con la acthidad del electrolito. 

Como un ejemplo tfpico de las celdas qufmicas sin transferencia, elegi- 
remos : 

H a ( gj P„,) | HClfaitci), AgCl(s) | Ag (57) 

que consta de los electrodos de hidrogeno y plata-cloruro de plata en un 
medio de åcido clorhfdrico. Como estos electrodos son reversibles a los iones 
del electrolito, pueden sumergirse directamente en el åcido para dar una 
celda sin Kquido de union. La fuerza electromotriz total se compone en- 
tonces de las existentes en las interfases electrodo-solucion. 

En la celda (57) el electrodo de hidrogeno es negativo, y obtenemos 
para la oxidation en él: 

\ H,(g, P Hl ) = H+(a H +) + 0 (58a) 

£H 2 =-^hÆ (58b) 

J • r H ! 

De nuevo, para la reduccion en el electrodo de plata-cloruro de plata tenemos 

AgCl(s) + e = Ag(s) + Cl-(flci-) (59a) 

R T 

y £a 6 -a e c, = £ As ^ gC1 - — ln aci- (59b) 

Al sumar ahora las ecuaciones (58a) y (59a) se deduce que la reaction de 
la celda es: 

!H 2 (g,P H2 ) +AgCl( sj =Ag(sj +H+(«h + ) +Cl-(floi-) (60a) 

mientras que la combinacion de las ecuaciones (58b) y (59b) nos da su 
f.e.m., esto es, 

0 BT (flH^oi-) 

Ccelda C A S -AgCl y 111 pi/2 

* Ha 

= £ o -?I in ^l (60b) 

C AirA B Cl J pi/2 V 

Hi 

En esta Ultima ecuacion omcij l a acti\idad del electrolito como un todo, ha 
sido sustituido por su equivalente an*a cl -. 

La ecuacion (60a) indica que la f.e.m. de esta celda resulta de una re- 
accion qufmica, esto es. la reduccion del cloruro de plata por el gas hidro- 
geno para formår plata solida y åcido clorlifdrico (H + + CI - ) en solucion. 
Como esta celda no posee ningun puente de union iiquida, constituye una 
celda sin transferencia. Ademås, la ecuacion (60b) mucstra que la f.e.m. 
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de la misma depende de la actividad del åcido en solution y de la piesiån del 
gas hidrogeno. Cuando este ultimo es de 1 atm, como acontece usualmente 
bajo las condiciones experimentales, la ecuacion (60b) se reduce a 

RT 

£celda = £Ås-AeCl _ ~ ln a HCl (61) 

y la f.e.m. depende linicamente de la actividad del åcido clorhfdrico en so- 
lution. 

Por el procedimiento descrito antes se verifica fåcilmente que 

H 2 (g,P H2 ) | H 2 SO 4 ( fl „ 2S04 ), Hg 2 S0 4 (s) | Hg (62a) 
Cd ( CdSO t (a C ds<H) , Hg 2 S0 4 (s) | Hg (63a) 

son las celdas qufmicas sin transferencia cuyas reacciones son 

H*(g, P H2 ) + Hg 2 SO.(s) = 2Hg(l) + H 2 SO 4 (« H2S0l ) (62b) 
Gd(s) + Hg 2 S0 4 (s) = 2 Hg(I) + GdSO 4 (a CdS04 ) (63b) 

Finalmente, la f.e.m. en (62b) cuando la presion de hidrogeno es de 
1 atm, vale 

RT 

£ " ~2J ln (62c) 

mientras que para (63b) £ es 

RT 

= ^ -gTln^so, (63c) 

donde £* 0]da es la suma de los potenciales electrodicos tipo del cadmio y 
mercurio-sulfato mercurioso. 

Las celdas qufmicas sin transferencia poseen una extensa aplicacion en la 
evaluacion de los potenciales de los electrodos tipo de las celdas y ekctrodos 
y en la determination de los coeficientes de actividad de diversos electrolitos 
a partir de las f.e.m. Para ilustrar el método, consideremos especificamente 
a la celda representada en la ecuacion (57), en la cual la f.e.m. cuando la 
presion del hidrogeno es de 1 atmosfera, estå dada por la ecuacion (61). El 
problema es en estc caso el siguiente: :G6mo evaluar £° y los coefi- 
cientes de actividad de las soluciones de åcido clorhfdrico de diversas mola- 
ridades con una serie de mediciones de f.e.m.. hechas en celdas como la de 
la ecuacion (57), cuando varia la concentracion del åcido? 

En primer lugar, la actividad del åcido clorhfdrico a una moJaridad m 
con un cocficiente de actividad media y viene dada por la cxprcsion a U c\ = 
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m 2 y 2 . Al sustituir este valor de a H ci en la ecuacion ( 61 ) y ordenar los tér- 
minos, resulta 



= fii«-A«Cl s ln T 



^€ceida+ ^~ ln mj = € Ak _ A)5C1 - In y (64) 

Todas las cantidades del lado izquierdo de la ecuacion (64) son deter- 
min ab le -experimentalmente, y por tanto y se calcula cuando se conoce 

CO 

C A g -A g ci" Para determinar esta ultima cantidad se grafica [£ ce ia a + (2RT/ 
T) ln m], contra "V^T, esto es, la raiz cuadrada de la fortaleza ioni- 
ca de la solucion que en este caso es idéntica con \/m, y la gråfica se extra- 
pola a Vj"- = 0. Para efectuarcon seguridad esta extrapolacion, se precisa co- 
nocer los datos de las f.em. de las soluciones diluidas. Asi cuando m = 0, 

y = 1, el ultimo término del lado derecho de la ecuacion (64) se hace 
igual a cero, y el valor de la ordenada al extrapolar nos da inmediatamente 
EA,,,,,. Conocida esta constante, la diferencia entre [£ C ei<ja + (2RT/7) 
ln m/y £ AE _ AgC1 P ara ca da valor de m nos da ( 2 RT j7) ln y, y por lo tanto y. 

En la tabla 12-5 la columna 1 nos proporciona las molalidades de cierto 
numero de soluciones diluidas de åcido clorhidrico, y la columna 2 las f.e.m. 
a 25°G obtenidas de aquéllas con las celdas en discusion. De aqui que la 
cantidad [£ ce id a + ( 2 RT/7) ln m/se obtiene por cålculo, y al graficar estos 
valores contra \lm se encuentra uno de £° . a 25°C igual a 0.2225 vol- 
tios cuando se hace la extrapolacion y/m = 0. Usando este valor de £ Ae . AgC1 

Tabla 12-5. Coeficientes de actividad del HC1 a partir de las 
f.e.m. de la celda H 2 | U.CI, AgCl(s) | Ag a 25°G • 

^cehJa Coeficiente de actividad 

m HCi (voltios) Y 



0.003215 


0.52053 


0.942 


0.004488 


0.50384 


0.933 


0.005619 


0.49257 


0.926 


0.007311 


0.47948 


0.917 


0.009138 


0.46860 


0.909 


0.011195 


0.45861 


0.903 


0.013407 


0.44974 


0.895 


0.01710 


0.43783 


0.884 


0.02563 


0.41824 


0.866 


0.05391 


0.38222 


0.829 


0.1238 


0.34199 


0 788 



• Segtin D. A. Maclnnes, Principles of Electrockemistry, Rcin- 
hold Publishing Corporation, Nueva York, 1539, påg. 187. 
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y los de £ cc ida y m en la ecuacion (64), se encueritran los coeficientes de 
actividad del åcido clorhfdrico senalados en la columna 3 de la tabla. 

CELDAS QUIMICAS CON TRANSFERENCIA 

Aunque también en este caso la f.e.m. resulta de una reaccion qufmica, 
sin embargo su dispositivo electrodico posee una union lfquida entre las 
soluciones de los diferentes electrolitos. Las celdas de este tipo son muy 
comunes; asf citamos, por ejemplo, a las 

Zn[Zn ++ |iCd++ | Cd 
HgjHg 2 Cl 2 (s),KCl(liV) ||Cu+ + |Cu 
TI | T1+ j| Sn++ | Sn 

que pertenecen a esta categoria. Al tratarlas hemos supuesto que la f.e.m. 
total es la suma de los potenciales de los dos electrodos, lo cual aunque es 
vålido con cierto grado de aproximacion no lo es exactamente, y en conse- 
cuencia se requiere una consideracion mayor. 

El contacto entre soluciones de concentracion distinta, o de iones dife- 
rentes, o ambos, conduce a un potencial de union £,-. Este surge de la difu- 
sion de los iones a través de la frontera entre las dos soluciones. Por causa 
del gradiente de concentracion que existe a través de dicha frontera, los 
iones se difunden del lado de mayor concentracion al de menor. Si ambos 
migran con igual velocidad, tal difusion no producirå mayores complicacio- 
nes. Sin embargo, éste no es el caso general, sino que los mås råpidos cruzan 
la frontera a la cabeza de los mås lentos y se origina una separacion de 
cargas que a su vez produce un potencial de union que se mide experimen- 
talmente y que junto con los potenciales de los dos electrodos aparece'en la 
f.e.m. total de la celda. Con otras palabras, siempre que existe un potencial 
de union £ j} la fuerza electromotriz no estå dada por la relacion E = £i + 

donde £ ± y £ 2 son los potenciales electrodicos, sino que en su lugar vale 

£ = + + £} (65) 

En la mayoria de los casos los potenciales de union no se pueden medir 
separadamente. Por tanto, se han hecho diversos intentos para cakularlos, 3 
Y llegar de ahf por medio de ]a ecuacion (65) a la suma de los potenciales 
de los electrodos correspondientes a la reaccion de la celda. Sin embargo, 
el progreso realizado en este sentido no es suficiente para permitir sin ambi- 
giiedades el cålculo de £i + £ z a partir de E. Por esta razon las celdas quf- 
niicas con transferencia no son seguras para la evaluacion exacta de sus 
propiedades termodinlmicas. No obstante, en condicioncs expcrimcntalcs 

3 Véase D. A. Marlnnes, Principles of Eleclrochemistry, Ri'inhold Publishing 
Corporation, Nueva York, 1939, cnpitulo XIII. 
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adecuadas, proporcionan una informacion valiosa, y se emplean con profit, 
sion en las mediciones de pH, titulaciones conductimétricas, etc. 

El medio mås simple de formår una union Hquida entre dos soluciones es 
ponerlas en contacto en un tubo sin causar una mezcla indebida. Aunque 
cuando se preparan con meticulosidad estas uniones estdticas permanecen 
bien marcadas y dan potenciales reproducibles, el dispositivo de union fluida 
es mås satisfactorio. En este ultimo caso las dos soluciones se ponen en 
contacto como dos corrientes que emergen en un tubo comun y fluyen 
hacia fuera. Por este procedimiento el lfmite entre las dos soluciones se 
puede mantener continuamente renovado y marcado. 

Sin embargo, el tipo de union mås frecuente es el puente salino. En 
este caso, como se senala en la figura 12-5, se interpone entre las dos solu- 
ciones a otra bastante concentrada, usualmente de cloruro de potasio 1 N 
o saturada. Con este puente salino se reduce o minimiza el potencial de 
union. La formå en que esto se lleva a cabo, no aparece claro, pero se supo- 
ne asociado con el hecho de que los dos iones en el cloruro de potasio 
poseen igual velocidad, y operan para dar potenciales de union entre las dos 
soluciones y el puente que son de signo opuesto, y de ahf que se cancelan en 
cierto grado. Que ocurra una reduccion de los potenciales de union con 
ayuda de los puentes salinos parece problemåtico y aun mås si lo hacen 
de manera que dichos potenciales resulten despreciables. No obstante, efec- 
tivos o no, permanece el hecho de su extensa aplicacion en los diversos 
dispositivos electroqufmicos. 

En los cålculos que comprenden estas celdas se supone que un puente 
salino elimina completamente el potencial de union y que la f.e.m. medida 
es simplemente la suma de los dos potenciales electrodicos. Cuando se hace 
caso omiso de £, es costumbre escribir dos lfneas verticales entre las dos- 
soluciones, de esta manera 

Zn | Zn++ '| Cd+ + | Cd 

Por otra parte, cuando reconocemos la presencia de una union Hquida, se 
coloca una sola Hnea, de csta formå 

Zn]Zn+ + |Cd++ | Cd 

La caracteristica de las celdas qmmicas con transferencia es que invo- 
lucran en sus ecuaciones de f.e.m. la actividad de los iones en lugar de ^ aS 
actividades del electrolito como un todo. Esto sugiere que tales celdas son 
adecuadas para la evaluacion de las actividades y coeficientes de actividad 
de los iones particulares, pero no es exactamente el caso a causa de l a incer- 
tidumbre del potencial de union. En efecto, es conscnso general que no 
existc un método termodinåmico conocido que permita algo mas que !a d e - 
terminacion del coeficiente de acthidad media de un electrolito. Por esa 
razon, cuando se usan las fuerzas electromotrices de las celdas qmmicas con 
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transferencia para evaluar los coeficientes de actividad media de los iones 
se sobreentiende que las cantidades evaluadas poseen solo un significado 
casi termodinåmico. De nuevo. al calcular las f.e.m. de dichas celdas a 
partir de las molalidades y coeficientes de actividad, es practica usual supo- 
ner que el coeficiente de actividad de un ion cualquiera es esencialmente 
igual al de actividad media geométrica del electrolito y se emplea este 
ultimo. Con estas consideraciones en mente procederemos ahora a realizar 
un cålculo especffico. 

Ejemplo: Supongamos que se desea evaluar a 25 °C la f.e.m. de la 
celda 

Zn j ZnCl 2 (m = 0.5) || CdS0 4 (m = 0.1) ] Cd 
donde los valores de m son las molalidades de las dos soluciones. En este caso 

2 IF acd+t 

Como fl 2 ii>* ' m zn++ ■ 7zn^ J y acd-- ^ m cd++ ■ y,„», donde y es el coefi- 
ciente de actividad de los iones respectivos, la ecuacion anterior puede escri- 
birse asf: 

c — go — — — in ■ 

2 SF mcd'+'Ycd** 

Ahora bien, a 25 C C £° = 0.359 voltios en esta celda. De nuevo para el 
ZnCL. 0.5m, y = 0.376, mientras que para el CdSO 4 0.1m ; y = 0.137. Si 
suponemos que los coeficientes dc actividad tienen los mismos valores 
de y, encontramos 

0.05916 , (0.5) (0.376) 

£ = 0 - 3D9 ^-y- logl0 TaTT7ai37Y 

= 0.359 - 0.034 

= 0.325 voltios a 25°C 



CELDAS DE CONCENTRACION 

De inanera distinta que las celdas qufmicas; cuya f.e.m. surge de una 
reaccion, las de concentracion procedcn de una transferencia de matcria 
desde un clectrodo a otro como consecuencia dc una diferencia dc concen- 
tracion entre los do*. Diferencia que surge a veces del hecho de que dos 
electrodos iguales sumergidos en la misma solucion pueden estar a una 
concentracion distinta, como en el caso de dos electrodos de hidrogeno a 
Presiones desiguales sumergidos en una misma solucion de sus iones, esto es: 

h,(p„,-p,) |h* |iu/y. 

o dos electrodos amalgamados de diferentc coiiccntracion sunicigidos en 
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una solucion de iones metålicos, asf 

Gd(Hg) (C ca = Ci) ! Cd+ + ] Cd(Hg) (C cd = C.) 

La diferencia de concentracion puede también encontrarse no en los elec- 
trodos sino en las soluciones con las cuales se hallan en contacto. Asi sucede 
con 

H 2 (g, 1 atm) | H+ ( fll ) | H + (a 2 ) | H 2 (g, 1 atm) 
Ag[Ag+( ai ) |Ag+( fl2 ) I Ag 

En las dos primeras celdas mencionadas no hay lfquido de union presente, 
y son por lo tanto sin transferencia. Por otra parte, las dos ultimas com- 
prenden un lfquido de union entre las dos soluciones de la misma especie 
pero de concentracion desigual, y por eso, se denominan celdas con trans- 
ferencia. 

CELDAS DE CONCENTRACION SIN 
TRANSFERENCIA 

Para ver como surge una f.e.m. donde se encuentran dos electrodos igua- 
les en concentraciones diferentes, pero el electrolito es el mismo para am- 
bos, consideremos primero el caso siguiente: 

H 2 (P„ 2 = PO | H+(«h + ) j H 2 (P„ 2 = P 2 ) (66) 

En el electrodo de la izquierda, la reaccion de oxidacion da 

iH 2 (Pi) =H+(a H+ ) + G (67a)' 

y, por lo tanto; como £„ a = 0 

£l =_^ln||i-; (67b) 

Anålogamente, para la rrduccion en el electrodo del lado derecho, el pro- 
ceso es 

H+(a H+ ) + 0 = \ Hi(/*i) (68a) 

£ _-^m^ (68W 

CF uh- 

Al bumar las ecuaciones (67a) y (68a), se drduce que la reaccion de la 
celda es 

HIj(P,) -iH.(P s ] (69a) 
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mientras que la f.e.m. de la celda que se obtiene por suma de las ecuacio- 
nes (67b) y (68b) es, 

RT. an* RT. PI' 2 

E = ur In - tJT 7, —ln — 

J P\ n an* 

--fi ta £ (69b) 

La ecuacion (69a) muestra que la reaccion de la celda comprende simple- 
mente la transferencia de 0.5 moles de hidrogeno desde una presion Pi 
a otra de P 2 atm; es decir, que la reaccion de la celda en un proceso espon- 
tåneo es una expansion del gas hidrogeno. La ecuacion (69b) ensena que 
la f.e.m, que resulta de esta expansion depende solo de las dos presiones y es 
independiente de la actiuidad de los ianes hidrogeno en que se encuentran 
sumergidos los electrodos. 

Consideremos ahora otra celda de este tipo, esto es, 

Zn(Hg) ( flZll = a ,) | Zn+ + ( flzn++ ) [ Zn(Hg) (a ZQ = a,) (70) 

que consta de dos amalgamas de cinc con actividades a, y a z inmersos en 
una solution de aquel metal cuya actividad es az n **. Anålogamente a las 
ecuaciones (38) y (39), la reaccion del electrodo izquierdo es 

Zn(Hg)(ai) = Zn++(ai.~) +20 (71«) 
donde £ x estå dado por 

Para la reduccion en el lado derecho, tenemos 



Zn++(a Zn++ ) +20 = Zn(Hg)( fl2 ) (72tø 

RT . a 2 
ln — 
2 5F a Zn ** 



8« = «!'.-^^^ (72b) 



donde = — £ z Entonces, para la reaccion de la celda resulta 

Zn{Hg(ai) = Zn(Hg) (a 2 ) (73a) 



y su f.e.m. sera 



£ = 8? 



Zn 



RT , azn** . , -« v RT o» 



A. partir de la ecuacion (73a) resulta evidente que la f.e.m. de esta celda 
s e debe a la transferencia. del cinc desde la amalgama donde su actividad es 
a, a aquélla cuya actividad es a,. Adcmås, la ecuacion (73b) muestra que 
^sta f.e.m. depende solo de la relation de las actividades del cinc en las 
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dos amalgamas, y no interviene cn absoluto la actividad de los iones cinc 
de la solucion. En la ecuacion de la f.e.m. de la celda final no aparece £°. 
Esto es vålido en todas las celdas de concentracion. Por esta razon, podemos 
concluir, que en este tipo de celdas £° es cero, y la ecuacion de la f.e.m. 
toma la formå simplificada siguiente 

RT a 2 

£ceida = — — ln — (74) 

CELDAS DE CONCENTRACIONES ELECTROLITICAS 
SIN TRANSFERENCIA 

Consideremos a una celda qumiica sin transferencia, tal como 

H 2 (g, latm) |HCl( fll ),AgCl(s) | Ag (75a) 
En este caso, la reaccion que tiene lugar es 

*H 2 (g, 1 atm) + AgGI(s) = Ag(s) + HCl(#i) (75b) 
y la f.e.m. de la celda, seguin la ecuacion (61) vale 

RT 

£i = £°--y-Infl 1 (75c) 

Para la misma celda pero con una actividad del åcido clorhidrico diferente, 
esto es, 

H 2 (g, latm) [HCl( fl2 ),AgCl(s) | Ag (76a) 

la reaccion es 

iH 2 (g, 1 atm) + AgCl(s) = Ag(s) + HCl(a.) (76b) 

v su f.e.m. 

£ 2 = £°-Sna 2 (76c) 
7 

Si conectamos estas dos celdas en formå opuesta entre si, esto es, 

H 2 (g, latm) |HCI( fll ),AgCl(s) | Ag-Ag | AgCl(s) , 

HCl(a.) |H 2 { g) latm) (77a) 

la reaccion global de la combinacion sera la dijerencia entre las ecuaciones 
(75b) y (76b), esto es, 

i H 2 (g, 1 atm) + AgCl(s) - i H 2 (g, 1 atm) - AgCl(s) = 

Ag(s) +HC1(«0 - Ag(s) - HCI(<fc) 

HGl(a a ) = HCl(<ii) (77b) 
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De manera anåloga la f.e.m. de (77a) sera la diferencia entre las ecua- 
ciones (75c) y (76c). De aqm 



= -^1^^ (77c) 

SF 02 

De acuerdo con la ecuacion (77b) la reaccion global que resulta de la 
combinaciøri dada en la ecuacion (77a) es una transferencia de un mol de 
acido clorhidico de la solucion por cada faradio arrastrado desde la celda, 
donde la actividad es a z a la solucion donde la actividad es a,. En conse- 
cuencia, mientras que cada una de las celdas individuales que constituyen 
la ecuacion (77a) es una celda quimica, la combinacion de las dos es una 
de concentracion sin transferencia en la cual la f.e.m. surge de las diferentes 
concentraciones del electrolito. Para que esta f.e.m. sea positiva, la ecua- 
cion (77c) nos ensena que a 2 debe ser mayor que a,; es decir, el proceso 
de transferencia es espontåneo por el paso de electrolito de una solucion 
mås a otra menos concentrada. 

Las celdas de concentracion de este tipo pueden disponerse a partir de 
las de cualquier tipo qumrico sin transferencia. Por ejemplo, una de cloruro 
de sodio resulta de la combinacion 

Na(Hg) |NaCL( ai ),AgCl(s) | Ag-Ag [ AgCl(s) , NaCl(a 2 ) j Na(Hg) 

>' otra de sulfato de cinc de la siguiente 

Zn(Hg) IZnSO.fail.PbSO^s) [ Pb(Hg)-Pb(Hg) |PbSO,(s), 

ZnS0 4 (a 2 ) |Zn(Hg) 

Tales celdas son convcnientes para la determinacion de los coeficientes 
de actividad de los electrolitos involucrados. Con este fin es pråctica usual 
mantener constante la concentracion de uno de los electrolitos, y medir la 
f-e.m. de las celdas de la segunda solucion cuya concentracion varia. Si 
para a, y a 2 en la ecuacion (77c) hacemos las sustituciones a, — 
Y a z = tn$fl, la expresion de £ nos da 

RT m\y\ 
£ = — -^r — s — 5 

■ ■ JF ?ni7i 

= 2^ lrL ^ + 2 _^l n ^ (78) 
IF nii "S 7i 

Goitio ronocemos las molalidades, la ecuacion (78) permitc la cvaluarion 
de la relacion dc los coeficientes dc actividad a una molalidad cualquicra rn. 
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respecto al de referenda m,. De aqui que cuando disponemos de y, corres. 
pondiente a m„ se deducen a partir de estas relaciones los diversos coefi. 
cientes de actividad. 

CELDAS DE CONCENTRACION CON 
TRANFERENCIA 

Como ejemplo tipico de este grupo sefialaremos 

H 2 (g, 1 atm) | HCl(fli) ] HCl(o.) | H,(g, 1 atm) (79) 

que consta de dos electrodos de hidrogeno idénticos sumergidos en dos solu- 
ciones de åcido clorhidrico de diferente concentracion. En este caso, la f.e.m. 
total se compone de dos potenciales electrodicos simples y el de union £ 3 . 
Ademås, la reaccion global es la suma de los dos procesos electrodicos y 
cualquier transferencia de material se hace a través de la union. En un caso 
como éste, donde los electrolitos que constituyen dicha union son idénticos, 
salvo en su concentracion, es posible analizar los diversos procesos y obtener 
una ecuacion de la celda que tenga en cuenta el potencial de union. 

Para comprender como es posible todo esto, supongamos que el electrodo 
del lado izquierdo de la ecuacion (79) sea negativo, que sera cierto si 
a 2 > tti. Para un faradio de electricidad obtenido desde esta celda, la re- 
accion en el electrodo negativo vale 

*H 3 (g, latm) = H+(a.) + O 

y en el positivo 

H+(a 3 ) + 0 =iH 2 (g } latm) 

y de aqui que la suma de las reacciones de los dos electrodos es 

U + {a>) = H+(«i) (80a) 

Sin embargo, cuando los electrones fluyen externamente de izquierda 
a derecha, completarån el circuito al pasar a través de la celda de derecha a 
izquierda; esto es, cruzan el liquido de union de derecha a izquierda. La 
corriente en la celda, estå compuesta, desde luego, no por electrones libres, 
sino de iones negativos, esto es Cl~, que se desplazan desde la derecha haaa 
la izquierda, y positivos, o H + , que se mueven a traiés de la union de a ~ 
quierda a derecha. Si t. es el numero de transferencia de los iones cloro, 
entonces por cada faradio que cruza la celda se transportarån t equivalentes 
de ion cloro desde la solucion de actividad a, a la de actividad a,; esto eS > 

C.Cl-(a,;= fXS(«i) (80b) 

De nuevo, f + = 1 — t. equivalentes de ion hidrogeno se transfieren de l a 
solucion de actividad a, a la de actiiidad as, esto es, 

(1- t-)H+( ai ) = (1 - tJH+tc) (80c) 
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Por esta razon, a fin de obtener la transferencia neta de material debemos 
suraar las ecuaciones (80b) y (80c) a la (80a). Asf obtenemos para el pro- 
ceso total de la celda 

H + (a 2 ) + «-Cl-(a.) + (1 - t_)H + (oi) 

= H+(o0 + <_Cl-(aO + (1 - L)H+(o,) 

i_H+(a 2 ) + <_Cl-(a 2 ) = LH+(ai) + LCl-(ai) 

<_HCl(a 2 ) = LHCl(ai) (81) 

La ecuacion (81) ensena que en la celda de concentracion con transfe- 
rencia pasan /. equivalentes de åcido clorhidrico desde la solution de acti- 
vidad a> a la de actividad a, por cada faradio de electricidad. Este resultado 
contrasta con el mismo proceso en una celda de concentracion sin transfe- 
rencia, ecuacion (77b), donde por cada faradio hay una transferencia de 
un equivalente de clectrolito. 

La aplicacion de la ecuacion de la f.e.m. al proceso establecido por la 
ecuacion (81) nos da 

RT. a{- 

S = — In -j- 

a 2 - 

SF Oi 

Por insercion de los coeficientes de actividad y molalidad, obtenemos 

„ t-RT , miyl 
2 t^RT . m 2 72 

= ln ss; (82b) 

y de aqui que la f.e.m. de tal celda se calcule a partir del conocimiento de 
las molalidadeSj coeficientes de actividad, y los numeros de transporte del 
ion distinto de aquél para el cual los electrodos son reversibles. 

Ecuaciones anålogas a las (81), (82a) y (82b) se aplican a cualquier 
celda de concentracion en la cual los electrodos son reversibles al cation. 
Sin embargo, cuando los electrodos son reversibles al anion, como en el 
caso de la celda 

AglAgCl( S ) J HCl(a 1 ) |HCl(a 2 ),AgCl(s) | Ag (83) 

la repeticion del razonamiento anterior nos ensena que la reaccion dc la 
celda es 

f+HClta) = MIC(a.) (84) 
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y la f.e.m. 



_ t+RT . in\y\ 
_ 2t + RT . WiYi 




SF m 2 y 2 



(85) 



Ahora bien, para que la reaction sea espontånea, a, debe ser mayor 
que a,. 

Como las celdas de concentracion anteriores con transferencia involu- 
cran numeros de transporte en las ecuaciones de su f.e.m., si conocemos 
éstas podemos calcular aquellas otras cantidades. Las ecuaciones (82b) y 
(85) indican que lo que precisamos saber para este fin son las f.e.m. de las 
celdas y los coeficientes de actividad de los electrolitos comprendidos. Sin 
embargo, en la determination precisa de los numeros de transferencia a 
partir de mediciones de la f.e.m. se tienen que hacer correcciones en la va- 
riation de dichos numeros por efecto de la concentracion. Se han desarro- 
llado medios de hacer tales correcciones, y entonces se obtienen concordan- 
cias excelentes con las dadas por otros procedimientos. 



La f.e.m. dada por la ecuacion (82b) para la celda (79) es la suma 
de los dos potenciales electrodicos y E,. Es de interés determinar qué parte 
de esta fuerza electromotriz total corresponde a los electrodos y cuål a la 
union liquida. Segiin la ecuacion (80a), la suma de las reacciones clec- 
trodicas es 



y de aquf, que la suma de los potenciales de los dos electrodos, vale 



Si restamos la ecuacion (86) de la (82b) , el resultado es £j, es decir. 



EL POTENCIAL DE UNION 



H+(a 3 ) =H+(a,) 




RT ln (m H »7H+)_2 



(86) 



E, = £ - (£i + S,) 

_ 2 t-RT . m^ft _ RT j n (»ih'Th')» 



Pero (m n t) 2 = n). y (wh+)i — m,. Ademås, si tomamos los coeficientes de 
actividad de un ion igual al de actividad media del electrolito, (yii*)a = 72 
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y (yH + ) i — yi, Ej se deduce que 

g = — in In 

as( 2£.-l)^la^ (87a) 

Puesto que (t+ + f_) = 1. ( 2 1 — 1 j - (f, — fj, la ecuacion (87a) puede 
escribirse también asf: 

£j = - i+ ) ™! In ~™ (87b) 

Vemos, por lo tanto, que E, estå detenninado no solo por las actividades 
de las dos soluciones constituyentes de la union, sino también por la dife- 
rencia entre los dos numeros de transporte del elcctrolito. Cuando éstos 
son iguales, (t. — f + 1 — 0 y lo es también el potencial de union. Este hecho 
constituye la base de la utilizacion del cloruro dc potasio como un puente 
en las mediciones de celda que comprenden union Kquida. pues en este 
caso los numeros de transferencia son muy proximos entre si. A su \ez, 
cuando t. es mayor que f +) £ } es positho y se suma a £ ± + £ 2 , mientras 
que si t. es menor que f + . £ ; es negativo y reduce el valor del potential 
de la celda. 

Consideraciones anålogas, cuando sc aplican a las celdas dc concentra- 
cion con transferencia que contiencn electrodos reversibles al anion, dan 

8, = (2 t, ~ 1) ^ In ^ (88.) 

o £ - n _ /_) _ ln (88b) 

Aqui m, es la solution mås concentrada. Dc la ecuacion (88b) rcsulta claro 
que £, — 0 cuando f + — t, pero esta \cz E, cs positiva para > { y nega- 
tivo cuando f + < t- 



PRODUCTOS DE SOLUBILIDAD Y F.E.M. 

La solubilidad dc saturacion de cualquier sal diffcil de disolver como el 
bromuro de plata \ienc dada por la ecuacion 

AgBr(s) = Ag+ + Br- (89) 

donde el producto dc las actividades do los dos iones nos da cl de solubili- 
dad, K,. Como K s es una constantc de equilibrio, debe estai- relacionada con 
ci valor dc £° de la celda cn la cual time lugar la reaction anterior. De 
aquf, que hallando dos electrodos simples cu\as reacciones den el proceso 
global dado cn la ecuacion (89), y por t ombinat ion adecuada de sus \alo- 
rcs £", es factible calcular el producto de solubilidad. 
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La inspeccion de la ecuacion (89) sugiere que el requisito de combina. 
cion en este caso lo forman los electrodos de plata y plata-bromuro de plata. 
En el primer electrodo, la reaction es 

Ag(s) = Ag+ + e 

para el electrodo plata-bromuro de plata se tiene 

AgBr(s) + G = Ag(s) + Br 

y por tanto, la suma de los dos, nos da 

AgBr(s) = Ag+ + Br- (90) 

que es idéntica con la ecuacion (89). De la tabla 12-3, se observa que para 
el electrodo de plata a 25°C £^ g = —0.7991 voltios, £° del electrodo plata- 
brornuro de plata en un proceso de reduccion £Å K _ AKBr = +0 0711 voltios, 
y de aquf que segun (89), 

f° — Fl 4- F a 

= -0.7991 + 0.0711 
- -0.7280 voltios 



Al sustituir este valor de £° en la ecuacion (35), obtenemos para el producto 
de solubilidad del bromuro de plata 

£°=Æntf, 
nr 

-0.7280 = 0.05916 log 10 K a 
K, = 4.9 x 10- 13 

Este valor cs comparable con K< =■ 7.7 x 10 -13 dado en la tabla 11-16 
dci capitulo 11. De igual manera se calculan los productos de solubilidad 
de otras sales dificilmente solublcs. 

Un método menos exacto para evaluar el producto de solubilidad de las 
sales poco solubles comprende la medicion del potencial electrodico simple 
de un electrodo reversible a uno de los iones de la sal y sumergido en una 
solucion saturada con esta sal. Para explicar este procedimiento consideremos 
especfficamente la determinacion del producto de solubilidad del cloruro 
de plata. Con este fin se toma una solucion de un cloruro, por ejemplo de 
potasio 0.1 m, y otra saturada con cloruro de plata obtenida por adicion 
de unas gotas de nitrato de plata. Se inserta un alambre de plata dentro 
de esta solucion y el electrodo asi constituido se combina ron uno dc calomel 
de referencia para formår la celda. 

Ag | KCI(Q.l m, saturado con AgCl) | Electrodo de calomel 
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Cuando el electrodo de referencia es calomel 0.1 iV, la f.e.m. de esta celda a 
25°C es 0.0494 voltios y corno el calomel 0.1 N en un proceso de reduccion 
tiene £c = 0.3338 voltios a 25 : C, tenemos 

E = Ea, + £c 

0.0449 =£ iB + 0.3338 
£a s = -0.2844 voltios 

Pero £\ s viene dada también por 

RT • 1 

y de aquf que la actividad de los iones de plata en esta solucion estån dados 
por 

-0.2844 = -0.7991 - 0.03916 log 10 

^""^^ -0^5916 = ~ 8J °° 
a Ar = 2.00 X 10- 9 

Ahora bien, por actividad de los iones cloro podemos tomar el producto de 
la molalidadj 0.1, y el coeficiente de actividad media del cloruro de potasio 
a esta concentracion, 0.769. Asf obtenemos para K s del cloruro de plata a 
25° centfgrados 

K s = d\ e tOc\- 

= (2.00 X 10- 3 ) (0.1 X 0.769) 
= 1.54 x 10-" 

El valor termodinåmico de K s en las condiciones senaladas es 1.76 X 10 ~ 10 . 



DETERMINACION POTENCIOMÉTRICA DEL pH. 

Una de las aplicaciones mAs extcnsas de las mcdiciones de la f.e.m. es 
la determinacion del pH de diversas soluciones. En todo el trabajo poteneio- 
métrico el proccdimiento seguido es muy similar. Primero se dispone una 
celda en la cual uno de los electrodos sea reversible a los iones hidrogeno 
Y se sumerge en una solucion cuyo pH se busca, mientras que el otro elec- 
trodo ordinariamente es de calomel. La union entre ambos, se hace bien por 
m edio de un puente salino o sumergiendo el electrodo de leferencia diiec- 
tamente en una solucion. A continuacion se mide la f.e.m. de la combina- 
cion, E, con un buen potenciometro. De cste valor se resta la f.e.m. del 
electrodo de calomel para dar el potencial simple del electrodo reversible 
a. los iones hidrogeno, y de este ultimo a su \ se calcula el pH mediante la 
ecuacion de la f.e.m. aplicable al electrodo particular utili/ado. 

De los diversos electrodos mas o menos adecuados para la dctcniitnacién 
Potenciométrica del pH, discutiremos dos, esto ex, (a) el de hidrogeno y 
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(bi el dc \idrio. El electrodo de hidrogcno es el eståndar de todas las medU 
ciones de pH y contra 61 se controlan los restantes. De acuerdo con la ecua- 
cion (44), la f.e.m. de cstc electrodo estå dada por 

£h ; = - % F In o„. + In P\t; (44) 

Como por definition el pH = — logio au*, la ecuacion (44) en funcion 
del pH valdiå 



2.3026 RT , . 2.3026 RT , 
Sii, = ^ logio a H * 4 y logio P 



Vi 
Hi 



fill 



2.3026«?' „ , 2.3026 RT 
= j PH + - log l0 P»* (91) 

Cuando Pj[„ es exactaniente 1 atm. la ecuacion (91) sc reduce a 

,-(«) P H (92, 

y de aqui que bajo estas condiciones la f.e.m. del electrodo de hidrogeno 
resulta linealmente funcional del pH de la solucion. 

Ya se menciono qiie cl electrodo de liidrogeno consta de una hoja de 
platino platinado sumergida en la solucion problema alrededor de la cual 
se hace burbujear aquel gas. Para una operaciån satisfactoria el recubri- 
miento platinado debe ser fresco y se deposita desde una solucion de acido 
cloroplatmico, purificåndose bien cl gas hidrogcno que en particular debe 
hallarse exento de oxigeno. Si se cuidan todos los detalles, este electrodo 
puede dar risiiltados muy exactos en todo el intervalo de pH, con tal que l a 
solucion no contenga agcntcs oxidantes capaces dc reaccionar con el hidro- 
geno o Jos metales. Sin embargo, a causa de la facilidad con que este electrodo 
se envenena incluso con el oxigeno del aire, y porque el dispositi\o requerido 
en las determinaciones cs complicado, su uio se ha confinado al laboratorio, 
casi exclusivamente. 

Para ilustrar los calculos del pH con los datos obtenidos del electrodo 
de hidiogcno, veamos el siguiente ejemplo. Supongamos que la f.e.m. de 
la cclda 

Hj | solucion (pH = x) | 1 A r calomel 

es E = 0.5161 voltios a 25°G cuando la presion barométrica corregida es 
de 731.1 mm de Hg. Al rcstar de esta f.e.m. cl potencial del electrodo ^ e 
calomel. obtenemor 

€u> = E — £c 

= 05164 - 0.2800 
= 0.236-t\oltios 



Esta fuerza electromotriz se debe al pH de la solucion y a la preston del 
gas hidrogeno. La presion barométiica a la que escapa el gas desde la solu- 
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cion se compone de la del hidrogeno y la del vapor de agua con la cual 
éstc se encuentra saturado al burbujear a través de la solution; esto es 

P + P = P 

H2 I H-20 1 barométrica 

Para podemos tomar sin un error apreciable la presion de vapor del 

agua a 25° C. 23.8 mm. Entonces, 

p — p p 

= 754.1 - 23.8 

= 730.3 rnm Hg = 0.961 atm 

Al sustituir ahora £ u , — 0.2361 y P ll2 = 0.961 atm en la ecuacion (91) el 
valor del pH dc la solution es igual a 

0.2364 = 0.05916 pH + °- 0 ^ 916 log 10 0.961 

_ 0.2364 + 0.0005 
P a05916 
= 4.00 



Se observarå que la correccion dc la prcsion en la f.c.m. es pcquena y que 
ascionde en este caso a solo 0.01 de una unidad de pH. 

Fritz Håber y Z. Klemmensiewicz 4 fueron los primeros en mostrar que, 
cuando dos soluciones de pH diferentes se separan por una membrana de 
vidrio; se establece un potencial a través de la misma cuya magnitud 
dopende de la diferencia de pH en las dos soluciones. Si el pH de uno de 
dias se mantiene constante mientras varia el segundo, la f.e.m. del elec- 
trodo de vidrio obedece la ecuacion 




donde es una constante determinada por la magnitud del pH fijo y el 
dispositivo de agruparniento particular utili?ado. La ecuacion (93) sciiala 
que el electrodo de tidrio parece adecuado para las medicion.es de pH. La 
figura 12-6 muestra el dispositivo de un electrodo de vidrio usado frecuen- 
temente en la deteiminacion. del pH. A es el electrodo de vidrio, B la solu- 
tion problema y C el electrodo de calomel usado para completar el dispo- 
sitivo. El electrodo de vidrio, sumergido directamente en la solution cuyo 
pH se busca, consta dc un bulbo con.struido de un vidrio cspecial ea cuya 

4 K Ilabcr y Z. Kk-mtnsiewi«, Zeit. physik, Chtrn,, 67, 385 (1909). 
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Q Figura 12-6. Disposition del etectro- 

' do de \idno para el pH. 



parte interior se coloca, por ejemplo, åcido clorhfdrico 0.1 N y un electrodo 
de plata-cloruro de plata. La combinacion 

Ag j AgCl(s), 0.1 A r HC1 1 vidrio | 

constituye el electrodo de vidrio. Cuando se combina con calomel la celda 
que resulta es 

Ag | AgCl(s) , 0.1 N HC1 1 vidrio | solucion (pH = x) ] calomel (94) 

de cuya f.e.m, medida se deduce el potencial electrodico simple del elec- 
trodo de vidrio, y de ahf el pH. A causa de la elevada resistencia interna 
del electrodo de vidrio, que puede ascender a 100 millones de ohmios, los 
potenciometros ordinarios no sc emplean para medir la f.c.m. de la cel- 
da (94).Deben emplearse bien sea electrometros de cuadrante o voltimetros 
de tubo vacfo que no exigen pråcticamente corriente para su operacion. 
Con este fin se han desarrollado circiiitos de tubo vacfo que son sensibles 
a variaciones de pH menores de 0.01 unidades, y ademås son portåtiles y 
soportan el mal trato. 

4 causa de un '.potencial asimétrico" no todos los electrodos de vidrio 
en un dispositivo particular tienen el mismo valor de £° G . Por esta razon eS 
preferible determinar para cada electrodo antes de usarlo. Esto se logra 
colocando nna solucion de pH definido en B, midiendo la f.c.m. dc la celda, 
y evaluando después £° Q . Entonces se descarta la primera solucion y se Sus- 
tituye por la del problema, se repite la medicion, y calcula el pH con e ^ 
valor de encontrado antes. De esta manera "cualquier potencial asimé- 
trico" sc incorpoia al electrodo, y se eliminan errores. 

Con fiecuencia se usa una soliicion de ftalato åcido potAsico 0.05 molar 
para la calibracion del electrodo de \idrio. Esta solucion tiene un pH de 
4.00 en pi intervalo de tcmperaturas dc 10 a 30°C, y uno de 4 02 a 38°C- 

El ck-rtrodo de vidrio constituye la mejor aproximacion que se cotioce 
al electrodo de pH uriivcrsal. No se envenena con facilidad ni se afacta po f 
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agentes oxidantes o reductores o por compuestos orgånicos. Ademås, puede 
usarse en cantidades tan pequenas como una fraccion de centfmetro cfibico 
de solution. Su unica limitacion surge cn las soluciones muy alcalinas donde 
el vidrio es atacado, y en soluciones de pH = 9 o mayores donde la presen- 
cia de diversos cationes, en especial el sodio, ocasionan serios errores. Sin 
embargo, hoy dia existen vidrios adecuados para resistir un pH de 13 6 14, 
logråndøse buenos resultados. 

TITULACIONES POTENCIOMETRICAS 

En la figura 12-7 (a) se muestra una gråfica caracteristica de la varia- 
tion del pH con el volumen de base anadido durante la titulacion de un 
Jcido como el clorhfdrico con un ålcali como el hidroxido de sodio. Se 
observarå que el pH de la solution aumenta gradualmente al principio, 
después mås råpidamente, y que en el punto de equivalencia e! incremento 
del pH es muy pronunciado para una adicion muy pequena de la base. 
Pasado el punto de equivalencia la curva declina de nuevo, senalando ligeros 
incrementos de pH por adicion de un exceso de ålcali. 

Todos estos cambios de pH durante la titulacion pueden seguirse poten- 
ciométricamente al sumergir en la solution que se valora, un electrodo re- 
versible a los iones hidrogeno, y acoplåndolo con otro de referencia adecuado. 




cc de base — cc de base-* 

M (b) 

Figura 12-7. Titulacion potenciométrica de un åcido ron una base 

Como el potential de este ultimo permanece constante, la f.e.m, de tal celda 
varia solo con el pH de la solution. Ademås, como la fuerza electromotriz 
de cualquier electrodo reversible a los iones hidrogeno es proportional al 
pH, la f.e.m. de la celda presenta un curso paralelo a la curva mostrada 
c n la figura 12-7 (a). En consecuencia, si medimos esta f.e.m. en cada etapa 
de la titulacion, al graficarla contra el volumen de la base, encontramos 
fåcilmente el punto de equivalencia. Este es el principio de todas las valo- 
raciones potenciométricas. 

Un proccdiiniento mås sensible y satisfactorio de deducir el punto final 
consiste, no en graficar £ de la celda contra el volumrn, sino la pendiente 
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de la curra, es decir, A£/Acc contra cc, como se observa en la figura 1 2—7 (b ) . 
Como la pendiente es måxima en el punto de equivalencia, la ultima gråfica 
presenta un måximo para cl volumen que corresponde al punto final de l a 
titulacion. En la pråctica se coloca un volumen conocido de åcido en un 
vaso, se insertan los electrodos, y se adiciona la base con agitacion en pro. 
porciones mayores al comenzar la operacion. Se Ice la f.e.m. después de cada 
adicion y cuando aquélla comienza a presentar una tendencia de aumentar 
råpidamente, las cantidades nuevas que se agresran se hacen cada ver me- 
nores hasta que al acercarnos al punto final anadimos solamente 0.1 cc o 
una cantidad menor en cada adicion. Por este procedimiento es posible 
obtener un måximo agudo y de aquf se toma el volumen de base equivalente 
al de åcido dentro de lfmites muy estrechos. 

Las titulaciones potenciométricas poseen cierto numero de ventajas sobre 
los métodos ordinarios que comprenden indicadores. puesto que éstos no 
pueden emplearse cuando las soluciones tienen colocacion intensa propia, 
ademås los indicadores a utilizar en las titulaciones de åcido-base se eligen 
de manera que su pH cambie de color muy aproximadamente en el punto 
equivalente de la solucion. De aquf que se precisa alguna informacion 
a priori concerniente a la fortaleza relativa del åcido y base involucrados. 
Esto no ocurre en las titulaciones potenciométricas, puesto que dan siempre 
correctamente el punto de equivalencia, tanto cuando éste queda exacta- 
mente en el punto neutro o del lado åcido o båsico. 

Aun tiene otra ventaja este procedimiento cuando se trata de titular 
åcidos polibåsicos o de mezclas de åcido fuerte y débil con un ålcali. Usando 
indicadores es casi imposible o muy diffcil valorar un åcido polibåsico en 
grados que corresponden a los diferentes estados de neutralizacion, e igual 
sucede con las mezclas de åcidos fuertes y débiles a menos que se encucntre 
un indicador que cambie su coloracion cuando se neutraliza el åcido fuerte 
y otro que cambie con el åcido débil. Sin embargo, cuando las constantes de 
ionizacion de las diferentes etapas de un åcido polibåsico o de los distintos 
åridos de una mezcla difieren en un factor no menor de 1,000, la titulacion 
potenciométrica proporciona directamente los diversos grados de neutrali- 
zacion como se observa en la figura 1 2—8. donde se encuentra la gråfica 
de la valoracion potenciométrica del åcido fosforicocon hidroxido de sodio. 
El punto A indica la neutralizacion del primer hidrogeno ionizable, y B el 
del segundo. El tercero no se obtiene por este procedimiento, puesto q ue 
la solucion es demasiado alcalina para que el hidroxido de sodio pueda Pro- 
ducir un cambio significativo de pH. Para obviar esta dificultad se agrega 
cloruro de calcio en un punto tal como eL C, el cual reacciona con el fosfato 
disodico presente para precipitar el fosfato de calcio y producir una cantidad 
de acidro clorhidrico cxactamente igual a la del åcido contenido en el 
fosfato disodico. A causa de la aparicion de un åcido fuerte, el pH de la solu- 
cion desciende de C a D, y asf hace posible cualquier titulacion posterior 
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desde D hasta el tercer punto de inflexion E, que corresponde a la neutra- 
lizacion total. 

Mediante este procedimiento es posible analizar mezclas, como por ejem- 
plo dtido fosforico, iosfato sodicu diåcido, y fosfato disådico, que anåloga- 
mente a otras combinaciones æ titulan por pasos. Pero esta neutralizacion 
por pasos no se obtiene con åcido sulfurico. En este caso, la neutraliza- 
cion parcial del primer hidrogeno conduce a una ionizaciort apreciable del 
segundo, y ambos se valoran como si el åcido sulfurico fuera monobåsico. 

Las titulaciones de oxidacion-reduccion se llevan a cabo de manera 
similar a las de neutralizacion de åcido-basc, para lo cual basta con sustituir 
el electrodo reversible a los iones hidrogeno con un metal inerte, tal como 
un alambre de platino que actua como un electrodo de oxidacion-reduccion 
con una f.e.m. condicionada por la relacion de actividad de la sustancia que 
se oxida o reduce. La variacion de la f.e.m. de la celda con el volumen de 
reactivo agregado sigue esencialmentc una curva similar a la de la figu- 
ra 12-7 (a.) . La J.e.m. tiene un cambio marcado en el punto de equivalencia. 
De esta manera se valoran algunos agentes reductores con oxidantes, o vice- 
versa, sin depender del camhio de color de los indicadores de oxidacion- 
reduccion. Ademås, en ciirtos casos se estiman diversas sustancias en la 
Kiisma soiucion. por una sola titulacion. 

Igual tipo de comportamiento se observa cn muchas reacciones de pre- 
cipitacion, cuando se usa un electrodo reversible a uno de los iones del 
Problema. Asi, en la titulacion del nitrato de plata con cloruro sodico, un 
electrodo dc plata presentarå al precipitarse ésta en su totalidad, un camhio 
marcado de f.e.m. De manera anåloga un electrodo de plata indicarå la 
Precipitacion de todo el cloruro cuando este ultimo se determina con nitrato 
de plata. La facultad y rapidez del mctodo potenciomctrico se demuestra en 
particalav ton la determinacion de haluros mixtos. El anålisis de las snlu- 
ciones constituidas de cloruros, bromuros y yoduros por los intitodos ordi- 
narios es largo, complicado y tedioso, micntras que potenciomctricamentc 
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baj o adecuadas condiciones se analban tales mezclas en una sola titulacio n 
con nitrato de plata en presencia de un clcctrodo de este metal. Las tres 
"inflexiones" obtenidas dan: primero, la precipitacion del yoduro de plata 
que es el menos soluble, después la del bromuro y finalmente la del cloru- 
ro que es el mås soluble. A partir de los volumenes de nitrato de plata 
requeridos para producir estas inflexiones se calcula fåcilmente la cantidad 
de cada haluro presente cn ia mezcla. 

ELEGTROLISIS Y POLARIZACION 

Cuando se emplea una celda electroqufmica para convertir la energia 
qufmica en eléetrica, se obtendra esta Ultima clase de energia como conse- 
cuencia de la disminucion de la energia libre asociada a la reaccion espon- 
tånea dentro de la celda. Bajo condiciones reversibles el trabajo eléetrico 
es igual al decremento de energia libre. Sin embargo, si la celda opera irre- 
versiblemente, la energia eléetrica disponible para realizar trabajo es menor 
que la disminucion de energia libre y la diferencia se disipa en formå de 
calor. 

Se deduce forzosamente que las reaccionrs que van acompanadas de un 
aumento de energia libre no pueden utilizarse para hacer trabajo. Para 
hacer posibles tales reacciones debe proporcionarse energia a fin de elevar 
e] contenido de energia libre de los productos sobre el de los reactivos. Elec- 
troquimicamente esta adicion de energia va acompanada por el paso de 
electricidad bajo un potencial aplicado a la celda en la cual se verifica 
la reaccion particular. Por medio de la electrolisis tienen lugar cambios quf- 
m i c os en los electrodos, y hay una accion qufmica a expensas de la energia, 
eléetrica. 

Dc consideracioncs termodinimicas podemos anticipar qne la energia 
eléetrica minima requerida para realizar una reaccion no espontånea deberå 
ser igual a l incremento de energia libre que acompana al cambio; y este 
AF es igual a su vez, pero de signo contrario, a la variacion de energia libre 
que acompana el proceso espontåneo inverse Esto sera cierto cuando la 
electrolisis se efectua re\ersiblemente, cs decir, cuando los electrodos son 
totalmente reversibles y cuando solo pasa a traves de la celda una corriente 
muy pequena. Cuando no se satisfacen estas condiciones, la energia reque- 
rida sera la minima teonca mas la necesaria para sobrepasar la irreversi- 
bilidad. Esto significa que en presencia de cualquier irreversibilidad el 
potencial apluado para la electrolisis time que ser nia)or que la f.e.m. 
reversible de la celda. Una celda tal, que exija un sobre voltaje respecto 
al teorico, se encuentra polarizada. El exceso de potencial se llama voltaje 
de polarizaaon, mientras que el fenomeno en general se ronoce con el 
nombre de |«>lari?ari6n. 
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POTENCIAL APLICADO Y ELECTROLISIS 

Para comprender qué sucede cuando se aplica un potencial extemo a 
una celda, consideremos la celda 

Tl|Tl+(a = 0.5) ||Sn+ + (a = 0.01) | Sn 

para la cual, la reaccion espontånea es 

TI(s) +iSn+ + (a = 0.0i) = i Sn(s) +Tl+(a-0.5) (95) 

con un potencial de 0.155 voltios a 25°C. Para invertir esta reaccion se 
aplica un potencial externo a la celda de magnitud suficiente para sobrepasar 
la f.e.m. de la celda misma. Con este fin debemos conectar a ésta una fuerza 
electromotriz tal que los electrones entren por el electrodo de talio y salgan 
por el de estafio; esto es, el polo negativo de la fuente, externa debe conectane 
al negativo de la celda y el positivo al de este signo. Entonces los electiones 
fluyen externamente desde el talio al estafio si el potencial aplicado es menor 
que 0.155 voltios. En este valor hay un balance de fueivas electromotrices 
y no hay flujo de corriente en ninguna direccion. Finalmente, cuando el 
potencial aplicado excede al de la celda, los electrones de la bateria externa 
entran en el electrodo de talio y salen por el de estafio. Como ahora la direc- 
cion de la corriente que fluye es opuesta a la de accion espontånea de la 
celda, la reaccion en los electrodos se invierte también, y obtenemos asi un 
proceso opuesto al establecido en la ecuacion (95). 

De esta descripcion resulta evidente que no toda la f.e.m. aplicada es 
efectiva en la corriente de paso por la celda. Parte de ella, en este caso 
0.155 voltios a 25°C, se emplea para sobrepasar la fuerza electromotriz de 
la celda en si. En general, si designamos por E al potencial aplicado y por 
Ea al potencial ejercido por la celda misma, el voltaje operativo en el paso de 
corriente es E — Con este voltaje neto, la corriente / que resulta en una 
celda cuya resistencia interna es R, se deduce de la ley de Ohm que vale 

1 ~ € ~ £b (96) 

donde a £t> se le conoce como la fuerza contraelectromotriz de la celda en 
cuestion. En condiciones de reversibilidad no es otra cosa que la f.e.m. 
de la celda. Sin embargo, cuando hay polarizacion, fr, es mayor que la f.e.m. 
reversible y se necesita un potencial mayor para proporcionar una corriente 
dada. 

Ordinariamente las celdas utilizadas en la electrolisis no son del tipo 
descrito antes. Mis bien involucran un electrolito simple en el cual se su- 
mergen un par de electrodos. Por ejemplo, en la electrolisis del agua la celda 
consta de un par de electrodos de platino sumergidos en una solucion de 
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åcido o base. Una celda asf no tiene inicialmente fuerza contraelectromo- 
triz. Cabe suponer que en una celda asf toda la f.e.m. aplicada producirå 
un paso de electricidad sin que se precise sobrepasar la fuerza contraelec. 
tromotriZj pero experimentalmente se encuentra que esto no es cierto, 
necesitåndose un potencial de 1.7 voltios aproxidamadente antes que comien- 
ce a desprenderse oxfgeno e hidrogeno en formå continua. Con un potencial 
menor que aquel valor se observa que la corriente inicial decae råpida- 
mente hasta alcanzar un valor casi nulo y ahi permanece. La razon de este 
comportamiento es que, debido a la corriente inicial se desprenden ligeras 
cantidades de oxfgeno e hidrogeno en los electrodos respectivos que se ad- 
hieren a ellos y generan fuerzas contraelectromotrices que se oponen al 
potencial aplicado. Con potenciales menores que 1.7 voltios las cantidades 
de los dos gases formados en los electrodos son suficientes para hacer la 
fuerza contraelectromotriz igual al potencial aplicado, y de aquf que la co- 
rriente inicial se reduce pronto a cero. Pero, una vez que el potencial que 
se aplica sobrepasa 1.7 voltios, se produce suficiente hidrogeno y oxfgeno 
para permitir que estos gases escapen de los electrodos venciendo la presion 
atmosférica de confinamiento, y es posible una electrolisis continua. Al 
incrementar el voltaje por encima de 1.7 voltios se obtienen cada vez ma- 
yores intensidades de corriente. 

El hecho significativo de la descripcion anterior es que los productos 
de la electrolisis convierten incluso a los electrodos inertes en activos que 
crean una fuerza contraelectromotriz. Esto es cierto no solo con los gases 
sino con otras sustancias también. Asf, tan pronto como se deposita cinc en 
una pieza de platino, este ultimo se transforma en un electrodo activo. En 
consecuencia, aun cuando no exista inicialmente una fuerza contraelectro- 
motriz presente, se genera una como consecuencia de la electrolisis inicial , 
de la celda que comprende la formacion de productos. 

POTENCIALES DE DESCOMPOSICION 

Como incluso los electrodos inertes se convierten en activos originando 
una f.e.m., se hace necesario determinar el voltaje mfnimo requerido para 
producir una electrolisis continua de un electrolito. Este voltaje mfnimo, 
llamado potencial de descomposicion se determina mediante el esquema 
ilustrado en la figura 12-9. En este diagrama, A es la celda electroiitica que 
contiene el electrolito objeto de estudio, los dos electrodos E y E, y e ' 
agitador S. Conectados a estos electrodos por una resistencia variable, C, 
se encuentra una fuente externa de f.e.m., B r y un miHamperimetro, M, 
para la medicion del paso de corriente por el circuito. Mediante la resisten- 
cia variable C, es posible regular el voltaje aplicado a la celda y éste se mide 
con un voltfmetro V insertado entre los dos electrodos. Mediante un vol- 
timetro de gran resistencia, toda la corriente que senala e l miliamperimetro 



Potenciales de descomposicion 531 



Hl 



■WWWVW 



Figura 12-9. Determination de los potenciales de descomposicion 

se considera que pasa por la celda. De otra manera la lectura de este ultimo 
aparato debe corregirse tomando en cuenta la corriente que circula por el 
mismo. Esta ultima corriente estå dada mr la lectura del voltimetro divi- 
dida por la resistencia interna del instrumento. 




Fem aplicada 

Figura 12-10. Potenciales d<; descomposicion a partir de las gråficas de / contra E. 
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Para medir el voltaje de descomposicion se toma una serie de lccturai 
de intensidad contra voltaje por encima y debajo del potencial de descompo- 
sicion. Al comienzo se coloca una resistencia suficientemente elevada en Q 
para proporcionar solo un potencial pequeno. Después de leer el miliamperi- 
metro y el voltimetro, se disminuye la resistencia en C y se efectuan nueva 
lecturas. Este procedimiento continua hasta que pasa una apreciable canti- 
dad de corriente por el circuito y la electrolisis procede libremente. Si grafi- 
camos las lecturas de corriente contra las de voltaje correspondientes, obte- 
nemos la figura 12-10. A lo largo de la rama AB, que se encuentra debajo 
del voltaje de descomposicion, la corriente que circula es muy pequefia. 
Pasado B, sin emb&jrgo, la curva asciende råpidamente y pronto se observa 
la electrolisis en formå continua. Como la curva AB queda debajo del vol- 
taje de descomposicion mientras que EC se encuentra encima del mismo, el 
voltaje de descomposicion deberå encontrarse en la interseccion de las dos 
curvas. Para hallar este punto es pråctica usual prolongar las lmeas AB y 
CE hasta su interseccion D, y el voltaje en esta interseccion £<i, se toma 
como el de descomposicion. 



Tabla 


12-6. Potenciales de descomposicion 


en soluciones 


1 N 




(Electrodos de Pt) 








Potencial de 


Productos 


Potencial de 






descomposicion 


de la 


descomposicion 




Electrolito 


£ s (voltios) 


electrolisis 


reversible £ r 


£d — 6r 


HNO„ 


- 1.69 


H 2 + 0, 


- 1.23 


-0.46 


CH 2 ClCOOH 


- 1.72 


H 2 + O z 


- 1.23 


-0.49 


H,S0 4 


- 1.67 


H 2 + 0 2 


- 1.23 


-0.44 


H 3 P0 4 


- 1.70 


H 2 + O, 


- 1.23 


-0.47 


NaOH 


- 1.69 


H, + O a 


- 1.23 


-0.46 


KOH 


- 1.67 


H 2 - + O, 


- 1.23 


-0.44 


NH 4 OH 


- 1.74 


H 2 + O, 


- 1.23 


-0.51 


HCI 


- 1.31 


H 2 4- Cl 2 


- 1.37 


+ 0.06 


HBr 


- 0.94 


H 2 + Br 2 


- 1.08 


4-0.14 


HI 


- 0.52 


H 2 + I 2 


- 0.55 


4-0.03 


CoCL, 


- 1.78 


Co + Gl 2 


- 1.69 


-0.09 


NicC 


- 1.85 


Ni + Cl, 


- 1.64 


-0.21 


ZnBr 2 


- 1.80 


Zn + Br" 2 


- 1.87 


+ 0.07 


Cd(NO,), 


- 1.98 


Cd + O, 


- 1.25 


-0.73 


CoSO t 


- 1.92 


Co + O, 


- 1.14 


-0.78 


CuS0 4 


- 1.49 


Cu + O, 


- 0.51 




Pb(NO,), 


- 1.52 


Pb + O, 


- 0.96 


-0-56 


NiS0 4 


- 2.09 


Ni + O j 


- 1.10 


-0.99 


AgNO a 


- 0.70 


Ag 4 O . 


- 0.04 




ZnSO t 


- 2.55 


Zn 4 O, 


- 1.60 


-0.95 
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La aparicion de corriente debajo del potencial de descomposicion surge 
del hecho de que los productos de electrolisis depositados sobre los electrodos 
tienden a difundirse lentamente en la solucion. Para compensar esta pérdida 
debe pasar una pequena corriente por la celda a fin de regenerar el material 
perdido. Como la difusion es continua, la corriente debe ser proporcionada 
también continuamente, y esto explica la pequena cantidad de corriente 
estacionaria observada debajo del potencial de descomposicion. 

En la columna 2 de la tabla 12-6 se dan los potenciales de descomposi- 
cion obtenidos con electrodos de platino en soluciones 1 N de diversos elec- 
trolitos' a la temperatura ambiente. En cada caso se dan los productos de 
electrolisis, asf como los potenciales de descomposicion reversibles para los 
distintos electrolitos. La formå de obtenerlos y el significado de los resultados 
observados se explicarån ahora. 

CALCULO DE LOS POTENCIALES REVERSIBLES 

DE DESCOMPOSICION 

El potencial reversible de descomposicion de un electrolito es la suma 
de las f.e.m, reversibles establecidas en los electrodos por los productos de la 
electrolisis. En consecuencia, tan pronto como se conocen los productos 
de la electrolisis, la concentracion del electrolito, y la direccion de las reac- 
ciones electrodicas, es decir, de oxidacion o reduccion, se puede calcular 
el potencial de descomposicion por los procedimientos descritos anterior- 
mente. 

La direccion de una reaccion electrodica en una celda electrotttica se 
determina fåcilmente por la polaridad de los electrodos. En una celda elec- 
trolitica cualquiera, los electrones entran por el electrodo conectado al lado 
negativo de la fuente externa de f.e.m. En este electrodo denominado cåtodo, 
!a reaccion sera siempre de reduccion. Por otra parte, los electrones aban- 
donan la celda por el electrodo conectado al lado positivo de la bateria 
externa y de aqui que este electrodo conocido como dnodo efectue siempre 
r eacciones de oxidacion. 

A fin de calcular los potenciales reversibles de descomposicion en los 
e 'ectr61itos donde se desprende oxfgeno se preusa conocer el valor de £° 
de] electrodo oxigeno-ion oxhidnlo. Como el de oxfgeno es muy irreversible, 
esta cantidad no se obtiene directamente de las mediciones de f.e.m., sino 
t J Ue debe calcularse desde los datos de energfa libre de otras fuentes. Con este 

fin 

m tenemos el cambio de energfa libre de la reaccion 

H *(g) + tOt(g) +H 2 0(I) = 2H + + 2 0H- 

AF° rc = - 18,600 cal (96) 

^■°rno se requieren dos faradios para reali?ar la reaccion, cl valor de £° quc 
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corresponde a AF 0 en este proceso es, 

AF°= - nT£° 
- 18,600 X 4.184 = - 2 x 96,500 £° 
£° = 0.403 voltios 

Sin embargo, para la reaccion H 2 (g) = 2 H+, £° = 0 que al restarla de la 
ecuacion (96), nos da el potencial electrodico tipo para la solucion del oxi- 
geno y la formacion de los iones oxhidrilo, es decir, 

i 0 2 (g) + H 2 0(1) + 2 0 = 2 OH- £J S . 0 = 0.403 voltios (97) 

Para el proceso inverso, es decir, la deposicion del oxfgeno a 1 atm de presion 
desde una solucion que contiene iones oxhidrilo con una actividad unidad, 
el potencial tipo del electrodo oxfgeno se deduce que es 

2 OH- = i 0 2 (g) + H,0(1) + 2 e ei-sc = -0.403voltios (98) 

Con el valor de £° del electrodo de oxfgeno asi obtenido, se calculan los 
potenciales reversibles de descomposicion de los electrolitos que comprenden 
cualquier desprendimiento de oxfgeno. Como un ejemplo inicial considere- 
mos la electrolisis del nitrato de plata 1 N, que nos da plata en el cåtodo 
y oxfgeno en el ånodo. Para la reduccion del electrodo de plata asf formado 
en el cåtodo, tenemos la reaccion Ag + (N= 1) + 9 = Ag-(s). De aquf 
que la f.e.m. correspondiente es 

0.059 . 1 
£a e = £ Ag — lo g'» Ca17a7 

= 0.799 + 0.059 logjo (1 X 0.396) 
= 0.78 voltios 

En el ånodo para el proceso de oxidacion en el electrodo de oxfgeno tenemos 

2 OH- = i (Mg) +H,0(1) + 20 

donde, como esta solucion es esencialmente neutra, la concentracion de los 
iones oxhidrilo puede tomarse igual a 10 _r iones gramo por litro. Entonces, 
el potencial del electrodo de oxfgeno es 

p0 0.059 . 1 
«o, = t°o, - ~o— log,,) 



2 

= -0.403 + 0.059 log 10 (10- 7 ) 
= - 0.82 voltios 

Por suma de los dos, el voltaje reversible de descomposicion del nitrato de 
plata se deduce que es 

E = E* + £o 4 
= 0.78 - 0.82 

= -0.04 voltios 
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Este simple ejemplo muestra que los potenciales de descomposicion depen- 
den de la concentracion del electrolito. Sin embargo, esto no es vålido cuando 
el agua estå electrolizada para dar hidrogeno y oxfgeno. En este ultimo 
caso la reaccion total de la celda estå dada por la inversa de la ecua- 
cion (96), para la cual la f.e.m. se deduce que es 

o co 0 059 i 1 

£ = £° =- logi, . . 

i a H t0 OH - 

= -0.403 + log 10 (a H +a 0 H-) 

Pero, en una solution acuosa cualquiera el producto ch^h- es una cons- 
tante igual a 1 X 10-" a 25 °C. De aqui, 

S = -0.403 + 0.059 logio(l X 10-") 
= -0.403 - 0.826 

= -1.23voltios 

y éste deberå ser el potencial reversible de descomposicion de una celda 
cualquiera en la cual el proceso esencial es la electrolisis del agua. Ademås, 
este potencial resulta independiente de la concentracion del electrolito o su 
naturaleza. Esta deduccion da cuenta del hecho de que los potenciales rever- 
sible~de descomposicion en la tabla 12^6 de todos los åcidos y bases que 
dan oxfgeno e hidrogeno son iguales. 



SIGNIFICADO DE LOS POTENCIALES DE 
DESCOMPOSICION OBSERVADOS 

Con esta explicacion del cålculo de los potenciales reversibles de descom- 
posicion, estamos en condiciones de considerar el significado de los resultados 
experimentales dados en la tabla 12-6. Primero, una comparacion de los 
potenciales dados en las columnas 2 y 4 de la tabla para los electrolitos 
revelan que los potenciales de descomposicion no son muy diferentes de 
aquéllos calculados teoricamente. De lo cual se concluye que los iones 
en estas sustancias, es decir, el hidrogeno, los metales, y los halogenos, se 
depositån sobre los electrodos de platino bajo condiciones que se aproximan 
mås o menos a la reversibilidad. Mås aun, como los metales y el hidrogeno 
se depositån reversiblemente sobre el platino. esta discrepancia indica que la 
reversibilidad observada tiene lugar principalmente en el desprendimiento 
de oxigeno en las superficies de platino. En otras palabras, los electrodos de 
oxfgeno, aun en las superficies de platino, se encuentran polarizados apre- 
ciablemente. En el caso de los åcidos y bases el grado dc polarizacion, que 
por el momento piieden estar adscritos al oxigeno, asciende a unos 0.45 vol- 
tios. Sin embargo, en la deposicion de oxigeno de sus soluciones salinas la 
polarizacion es mayor y alcanza a urt voltio. 
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Otro punto interesante de la tabla 1 2 4 es que los åcidos y bases que 
dan oxfgeno e hidrogeno tienen los mismos potenciales de descomposicion, 
e decir, aproximadamente — 1.7 voltios. Ademås, mientras que el poten- 
tial de descomposicion del åcido clorMdrico 1 N es —1.31 voltios, ese valor 
aumenta con la dilucion del åcido, alcanzando eventualmente el valor de 
— 1.7 voltios. De todo esto se concluye, que aunque en las soluciones mås 
concentradas los productos de la electrolisis son hidrogeno y cloro, en las 
soluciones diluidas son hidrogeno y oxfgeno. Entre estos casos extremos se 
desprenden tanto el cloro como el oxfgeno en el ånodo en proporciones va- 
riables, dando este electrodo un potencial intermedio entre el del oxfgeno 
y el del cloro. 

TIPOS DE POLARIZACION 

Las medidas de los potenciales de descomposicion no son adecuadas para 
los estudios de polarizacion. Primero, tales datos dan information de la 
suma de los voltajes de polarizacion en los dos electrodos mås bien que el 
de uno en particular. De nuevo también, los resultados se aplican solo en 
condicionesque se obtienen cuando existe una electrolisis continua, y no nos 
dicen nada sobre lo que ocurre con densidades mayores de corriente. En con- 
secuencia, a fin de conocer el grado de polarizacion de cada electrodo en 
particular a diversas densidades de corriente, se necesitan métodos mås 
adecuados. 

Pero, antes de pasar a ellos es necesario senalar que cualquier polariza- 
cion observadaes de dos tipos, es decir, (a) de concentracion y (b) de sobre- 
voltaje. La primera surge del hecho que, con los cambios de concentracion 
del electrolito alrededor de los electrodos durante la electrolisis, pueden 
formarse celdas que desarrollen una f.e.m. opuesta a la aplicada. Por otra 
parte, el sobrevoltaje es un potencial de polarizacion cuya fuente queda en 
algun proceso en el electrodo que tiene lugar irreversiblemente, y es un feno- 
meno fntimamente asociado con la naturaleza del electrodo y con los pro- 
cesos que tienen lugar en su superficie. Bajo estas condiciones ordinarias la 
polarizacion total observada serå la suma de ambos efectos. Pero como 
el sobrevoltaje es de un interés electroqufmico particular, es importante 
rmnimizar o eliminar la polarizacion de concentracion para lograrlo. A menos 
que los cambios de concentracion en los electrodos lleguen a ser muy grandes, 
las polarizaciones desarrolladas en ellos son en el mej or de los casos peque- 
nas y no es posible atribuirles los grandes potenciales de polarizacion obser- 
vados en muchas celdas. Ademås, algunas fuerzas que operan en solution, 
tales como la conduccion electrolftica por la corriente y la difusion térmica, 
tienden a igualar las diferencias de concentracion. Como un incremento en 
la temperatura favorece la conduccion electrolitica y la difusion, esta igua- 
lacion se promueve por ascenso de temperatura. Sln embaTgo, un método 
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aun mucho mås efectivo de eliminar la polarizacion de concentracion es 
por una agitacion eficiente del electrolito. En las celdas electro^'iticas donde 
el electrolito se agita bien se elimina pråcticamente la polarizacion por con- 
centracion, y de aqm que cualquier voltaje de polarizacion observado bajo 
estas condiciones debe ser esencialmente un sobrevoltaje debido a la irrever- 
sibiiidad en el proceso electrodico. 



MEDICION DEL SOBREVOLTAJE 

Las mediciones directas del sobrevoltaje que acompanan a la deposition 
de los productos electroliticos en los diversos electrodos se hacen observando 
los potenciales electrodicos cuando pasa la corriente, y bajo condiciones en 
que no existe polarizacion de concentracion, es decir, en soluciones agitadas. 
El dispositivo usual con este proposito se muestra en la figura 12-1 1. La celda 
electrolitica A, que contiene electrodos de årea transversal conocida, el elec- 




Figura 12-11. Beterminacion. del sohrevottaje. 



trolito y agitador, estå conectada en serie con una bateria externa B por 
medio de una resistencia variable C un amperimetro M, y un interruptor. 
Cualquier intensidad de corriente deseada puede asi ser enviada a través de 
circuito de electrolisis variando la resistencia en C. Para obtener ahora el 
potencial del electrodo E, por ejemplo, se usa éste como mitad de una 
nueva celda, la otra mitad de la cual es un electrodo de referenda ade- 
cuado, tal como uno de calomel, y ambos se conectan a un potenciometro. 
Con el fin de eliminar la introduccion de una cafda de potencial apreciable, 
IR, por la solucion en las mediciones de potencial de E contra el electrodo 
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de referencia, el brazo de este ultimo va estirado en una extremidad fina y 
colocado junto al electrodo. 

Para hacer una medicion se hace mover el agitador, se cierra el circuito 
y se ajusta la corriente a través del circuito de electrolisis, como lo indica jtø 
para cualquier valor que se desea por medio de la resistencia variable Q, 
Cuando la corriente ha llegado a un estado estacionario se mide la f.e.rn. 
de E contra un electrodo de referencia por medio de un potenciometro, as j 
como la intensidad por medio de M. Esta ultima se reajusta entonces a 
otro valor, repitiéndose la operacion total. De esta manera se obtiene una 
serie de lecturas de las f.e.m. para diversos valores de la corriente que pasa 
a través de la celda. Al dividir la intensidad de corriente en cada punto 
por el årea del electrodo, se deduce la densidad de corriente, mientras que 
la f.e.m, de E en cada etapa se obtiene al restar desde la f.e.m. el potencial 
del electrodo de referencia. Finalmente para deducir el valor del sobrevoltaje 
debemos restar de los potenciales electrodicos observados el potencial rever- 
sible de E. Estas f.e.m. reversibles se pueden calcular o medir, tomando el 
potencial de E contra un electrodo de referencia cuando no hay flujo 
de corriente por la celda. En este ultimo caso debe usarse un electrodo 
para el cual es reversible la reaccion particular. 



EL SOBREVOLTAJE EN LA DEPOSICION 
CATODICA DE LOS METALES 

Los estudios de sobrevoltaje sobre la deposicion catodica de metales in- 
dican que esta deposicion se logra con sobrevoltajes relativamente pequenos. 
De acuerdo con los requisitos teoricos, los metales no comienzan a depo- 
sitarse en el cåtodo hasta que se excede el potencial del metal dado en la 
solucion particular. De aqm cn adelante el potencial del metal se eleva 
lentamente con la densidad de corriente, lo que senala que existe cierta 
polari7acion, pero el sobrevoltaje escasamente excede unas décimas de voltio 
con las densidades de corriente mås elevadas. Los metales como el cinc, 
cobre y cadmio presentan un sobrevoltaje particularmente bajo, mientras 
que los del grupo del hierro, es decir, el hierro, cobalto y nfquel muestra 
sobreroltajes mås elevados. La causa del sobrevoltaje no aparece clara: Se 
han propuesto diversas teorias, pero en la actualidad disponemos de poca 
informacion para hacer una eleccion entre ellas. 

El sobrevoltaje de un metal particular no es el mismo para todas sus 
soluciones salinas pero varia ligeramente con la naturaleza del co-ion. Tam- 
bién queda afectado por la presencia de åcidos, coloides y otros agregados- 
Finalmrnte el sobrevoltaje de los metales aumenta cuando éstos se depositan 
a partir de soluciones en las cuales el metal particular existe cn formå com- 
pleja, como en el caso dc la plata en soluciones dc cianuro 
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SOBREVOLTAJE DEL HIDROGENO 

Es de una importancia especial en los casos de su deposition sobre diver- 
sas superficies catodicas. Sobre el platino platinado y con una densidad de 
corriente cero, el sobreooltaje del hidrogeno es cero, puesto que bajo estas 
condiciones el electrodo de este elemento es reversible. Pero, cuando se 
aumenta la densidad de corriente el sobrevoltaje aumenta también; sin 
embargo, nunca es grande. En efecto, para una densidad de corriente de 
1.5 amperios por centfmetro cuadrado solo vale 0.05 voltios a 25°C. Por 
otro lado, sobre otras superficies catodicas el sobrevoltaje es mucho mayor 
como puede verse en la figura 12-12. Estos datos obtenidos en el åcido 
sulfurico 2 N, indican que el sobrevoltaje de hidrogeno es bajo solamente 
con platino platinado, pues con superficies lisas de aquel metal es bajo con 
pequenas densidades de corriente, pero se incrementa gradualmente hasta al- 
canzar un valor lfmite con densidades de corriente elevadas. Asi sucede 
también con los cåtodos de oro, grafito, teluro, y palaciio. Sin embargo, 
sobre las superficies de plata, mercurio, bismuto, cadmio, estano, hierro, 
cinc, mquel y plomo, el sobrevoltaje del hidrogeno es muy grande con den- 
sidades de corriente cero. Estos electrodos por esa razon, no funcionan 
reversiblemente bajo ninguna condicion, y no es posible depositar hidrogeno 

1 ,4 I 1 
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Figura 12-12. Sobrevoltaje del hidrogeno en diversos metales (HjSO a 2 N a 25 °C). 

en ellos en las proximidades de los potenciales reversibles. Otra caracteris- 
tica dc estos metales cuando existe un sobrevoltaje de hidrogeno muy ele- 
vado, es que con densidades de corriente bajas presentan un råpido incre- 
mento en sobretension hasta alcanzar valores que permanecen esencialmente 
constantes a densidades mås eluvadas. 
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La variacion del sobrevoltaje de hidrogeno con la densidad de corriente 
a temperatura constante se representa con frecuencia por medio de I a 
ecuacion 

E, =a. + b log 10 / (99) 

donde E, es el sobrevoltaje, / la densidad de corriente, y a y b son constantes. 
De acuerdo con esta ecuacion, la gråfica de £, contra el logaritmo deci- 
mal de / debe ser lineal. Esta relacion se cumple muchas veces, en un inter- 
valo relativamente amplio de densidades de corriente. Ademås, muchos 
metales dan aproximadamente una pendiente, b, que corresponde muy 
aproximadamente al valor de (2 X 2.303 RT) J7. Un estudio del efecto 
de la temperatura en el sobrevoltaje muestra que la pendiente de las cur- 
vas de £ 0 — log I0 / se incrementa linealmente con la temperatura absoluta de 
acuerdo con la relacion 

_ (2 X 2.303 RT) 
£o = a + log« / (100) 

El incremento de temperatura produce un decrecimiento en el sobrevol- 
taje del hidrogeno, aunque como hemos visto, la pendiente de la curva de 
sobretension-densidad de corriente es mås pronunciada a temperaturas mås 
elevadas. Las mediciones del sobrevoltaje a diversas presiones, por encima 
y debajo de la presion atmosférica, indican que aquél varia poco con las 
presiones elevadas pero cuando éstas son baj as, el sobrevoltaje se eleva 
agudamente en los cåtodos de cobre, mquel y mercurio. La sobretension se 
ve influida también por la presencia de impurezas en las materiales catodicos. 

Los datos disponibles ensenan que la composicion y el pH de la solucion 
ejercen poco efecto en el sobrevoltaje del hidrogeno. Por otra parte, la natu- 
raleza de la superficie catodica es de gran importancia. En superficies bri- 
llantes y pulidas la sobretension es invariablemente mayor que en las bastas, 
con hoyuelos o grabadas. Esta diferencia se ilustra bien con la sobretension 
del hidrogeno en el platino platinado. Anålogas diferencias, si bien no ^ n 
considerables sc han observado en otros metales. 

EL SOBREVOLTAJE EN LOS PROCESOS ANODICOS 

Los escasos datos de la deposicion anodica indican que el desprendimien- 
to de los haluros en los electrodos tales como el platino y grafito tienen lugar 
con sobretensiones relativamente bajas. Asf, con 1,000 miliaraperios por cen- 
timetro cuadrado a 25°G, el sobrevoltaje del cloro es de unos 0.07 voltios 
en el platino platinado; 0.24 en platino brillante, y 0.5 en el grafito. Con 
densidades de corriente bajas, el sobrevaltaje es despreciablc practicamente, 
y, por esa razon, la deposicion de los halogenos se efectua de manera rever- 
sible. 
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Sin embargo, esto no es vålido en el caso de desprendimiento de oxfgeno. 
Aunque los sobrevoltajes precisos de este elemento son a causa del ataque 
de los electrodos por dicho elemento, los datos disponibles indican que son 
altos invariablemente, incluso con densidades de corrientes muy bajas. Esto 
se observa en la tabla 12-7, donde se muestran los sobrevoltajes del oxfgeno 
en diversos metales y distintas densidades de corriente. Otro factor impor- 

Tabla 12-7. Sobrevoltajes del oxigeno a 25°C 

Sobrevoltaje (voltios) 

Densidad de 

corriente Pt Pt 



(ma/cm 2 ) 


platinado 


brillante 


Au 


Grafito 


Cu 


Ag 


Ni 


1 


0.40 


0.72 


0.67 


0.53 


0.42 


0.58 


0.35 


10 


0.52 


0.85 


0.96 


0.90 


0.58 


0.73 


0.52 


50 


0.61 


1.16 


1.06 




0.64 


0.91 


0.67 


100 


0.64 


1.28 


1.24 


1.09 


0.66 


0.98 


0.73 


500 


0.71 


1.43 


1.53 


1.19 


0.74 


1.08 


0.82 


1000 


0.77 


1.49 


1.63 


1.24 


0.79 


1.13 


0.85 


1500 


0.79 


1.38 


1.68 


1.28 


0.84 


1.14 


0.87 



tante que revela la tabla es que los sobrevoltajes del oxfgeno alcanzan va- 
lores mayores en metales, como el platino y oro, que en otros, como el cobre 
y nrquel, que es lo opuesto a la conducta del hidrogeno en dichas sustancias. 
De otro modo el oxfgeno se comporta esencialmente igual al hidrogeno. En 
soluciones åcidas el sobrevoltaje aparece ser independiente del pH, el incre- 
mento de la temperatura conduce a un decrecimiento en el sobrevoltaje, 
y la dependencia de éste con la densidad de corriente se puede representar 
mediante la ecuacion (100) con una expresion igual para la pendiente 
de la curva. En las soluciones alcalinas, sin embargo, el sobrevoltaje parece 
variar con la concentracion de los iones hidroxilo. 

TEORIAS DEL SOBREVOLTAJE 

Cuando los diversos grados comprendidos en una reaccion global cual- 
quiera proceden råpidamente, se puede establecer un equilibrio entre los 
iones en solution y el electrodo, con lo cual este ultimo se comporta rever- 
siblemenie y exhibe su potencia! de equilibrio. Por otro lado, si cualquier 
proceso intermedio por una razon u otra es lento, o si tienen lugar reacciones 
complejas entre el electrodo y alguna de las sustancias que aparccen cn la 
reaccion electrodica, no es posible establecer el equilibrio y, por lo tanto, 
cl electrodo no se comporta rcversiblemente. Usando esta idea se han pro- 
puesto muchas teorfas que dan cuenta de la sobretension, en especiaf del 
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hidrogeno. Pero ninguna de ellas da cuenta de todos los fenomenos obser- 
vados. Bockris 5 ha dado una revision de todas estas teorias. 

DEPOSICION METALICA Y SOBRET'OLTAJE DE 
HIDROGENO 

La deposicion de la mayona de los metales de su solucion acuosa tiene 
lugar con poco sobrevoltaje y, por tanto, a potenciales esencialmente rever- 
sible~.Si existieran unicamente iones metålicos, solo sus potenciales deter- 
minarian la deposicion. Sin embargo, en cualquier solucion acuosa existen 
iones de hidrogeno presentes y, en consecuencia, son posibles dos reacciones 
catodicas: la deposicion del metal y el desprendimiento del hidrogeno. Por 
lo tanto, surge la pregunta: ^Bajo qué condiciones se depositarå un metal 
de una solucion acuosa antes de que haya desprendimiento de hidrogeno? 

La respuesta a esta pregunta es simplemente la siguiente: Si el potencial 
requerido para la deposicion metålica es menor que la del hidrogeno, el 
producto de electrolisis en el cåtodo sera el metal. Si es cierto lo contrario, 
tendrå lugar una liberacion catodica de hidrogeno. Sin embargo, mientras 
que la deposicion catodica de los metales comprende esencialmente solo el 
potencial reversible del electrodo del metal, la liberacion del hidrogeno com- 
prende no solo al potencial reversible del electrodo de hidrogeno en la solu- 
cion particular, sino también el sobrevoltaje de este ultimo elemento en el 
material que compone el cåtodo. De hecho, por esta causa se depositan 
muchos metales de las soluciones acuosas baj o condiciones que en ausencia 
de sobrevoltaje darian invariablemente hidrogeno. 

Para ilustrar los puntos anteriores, consideremos primero la electrolisis 
de una solucion acuosa de nitrato de plata en la cual la actividad de la 
sal es la unidad. En esta solucion el potencial de deposicion de la plata 
sera el potencial electrodico tipo del metal, es decir, £\ s — +0.80 voltios 
a 25 C C. En la misma solucion la actividad de los iones hidrogeno es 10 -7 , 
y por lo tanto el potencial para el desprendimiento reversible de este ele- 
mento seria 

0.059 , 1 
£h 2 = - — j— 'og 10 yjpr 

— —0.41 voltios 

Como la deposicion de plata exige menor gaito de energfa que el despren- 
dimiento de hidrogeno, como el primero proccde espontåneamente mientras 
que el Ultimo no, se depositarå la plata en lugar de liberarse el hidrogeno. 
En estos casos tendremos plata en el cåtodo si no hay sobretension de hidro- 
geno. Lo mismo es cierto en el caso de la deposicion de cobre. Ademås, 
aunque la difcrcncia entre los potenciales de plata o cobrc y el de hidrogeno 
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se reduzcan en soluciones åcidas, aun este ultimo no se hace menor que el de 
los mencionados metales, y se depositarån tanto si la solution es åcida o 
neutra. 

Por otra parte, la deposition de la mayorfa de los metales situados por 
encima del hidrogeno en la serie electromotriz seria imposible de realizar 
de no ser por el sobrevoltaje. Para una solution de iones cadmio cuya 
actividad sea la unidad, su potencial vale 0.40 voltios, y el requerido para 
la deposition es —0.40 voltios. Este potencial estå tan proximo al del electro- 
do de hidrogeno en solution neutra, —0.41 voltios, que cabe esperar la 
deposition simultånea de ambos elementos. Si la solution es åcida, el poten- 
cial del electrodo de hidrogeno seria mcnos negativo, y parecerfa imposible 
depositar cadmio. No obstante, no suceden asi las cosas porque no hay 
desprendimiento de hidrogeno reversiblemente en el, cåtodo de cadmio; 
en efecto, con una densidad de corriente tan baja como un miliamperio por 
centfmetro cuadrado, la sobretension del hidrogeno en el cadmio es de 
casi un voltio. En consecuencia: a fin de lograr la deposition del hidrogeno 
en una solution neutra, se precisa un potencial de — 1 .4 voltios, mientras 
que las soluciones fuertemente åcidas, requieren otro de —1.0 voltio. Como 
ambos son considerablemente mayores que el necesario para lograr un cad- 
mirado, — 0.40 voltios, el ultimo proceso es el que se verifica en vez de des- 
prenderse hidrogeno. 

De esta manera se explica la separation elcctroh'tica de los metales cinc, 
hierro, mquel, estano y plomo de sus soluciones acuosas. Si no fuera por la 
presencia de un sobrevoltaje de hidrogeno, la deposition de estos metales 
se complicarfa por la aparicion de dicho gas, mientras que en otras ocasio- 
nes, como en el cinc, el hidrogeno seria el producto exclusivo. Resulta par- 
ticularmente ilustrativo el hecho de que incluso el sodio es capaz de deposi- 
tarse en un cåtodo de mercurio en lugar del hidrogeno. Con un sobrevoltaje 
de aproximadamente un voltio, se requiere un potencial de nnos — 1.4 vol- 
tios para liberar hidrogeno de este metal. Por otro lado, la deposition del 
sodio requiere un potencial mayor que 2 voltios. Sin embargo, cuando se 
deposita el sodio sobre el mercurio, se disuelve el primero en el ultimo 
formando una amalgama en la cual la actividad del sodio queda moderada. 
Cuando se diluye la amalgama, el potencial del sodio es solo de 1.2 voltios, 
Y de aquf que la deposition de este elemento en la amalgama pueda reali- 
?3rse a — 1.2 voltios. Como este potencial es menor que —1.4 voltios para 
que haya desprendimiento de hidrogeno sobre el mercurio, el sodio puede 
recuperarse de soluciones acuosas en formå de amalgama. Este hecho se uti- 
liza comercialmente en la celda de Castner para la electrolisis del cloruro 
sodico, donde el sodio se deposita primero catodicamente como una amal- 
gama y luego se deja reaccionar con cl as*ua para fonnar hidrogeno c hidro- 
xido de sodio. 
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SEPARACION ELECTROLITICA DE METALES 

No solo muchos metales se separan elertrolfticamente de los iones hidro- 
geno cuando existe una diferencia de potencial adrcuada, sino que diversos 
metales pueden separarse entre sf: para ello. si se busca una separacion clara, 
es deseable que la diferencia de potencial sea de 0.2 voltios aproximada- 
mente entre el potencial de un metal y el del elrmento mås proximo al 
mismo. Entonces se realiza una deposicion diferencial con suficientr segu- 
ridad para el anålisis. De esta manera se separan el cobre de la plata, el 
cobre del cadmio, y el cadmio del cinc. En una solucion que contiene todos 
los metales mencionados, el procedimiento consiste en ajustar el potencial 
electrolitico primero en el punto ligeramente mås elevado que el requerido 
para depositar la plata, y luego la corriente decae hasta un \alor mås bajo 
en cuanto aquélla se ha depositado totalmente. Entonces se remueve el cå- 
todo, se inserta uno nuevo. se ajusta de nuevo el potencial a un valor inter- 
medio entre el del cobre y cadmio, y se inicia de nuevo la electrolisis. Al 
repetir esta secuencia se remueve el cobre, luego el cadmio y finalmrnte el 
rinc. 

Ocasionalmente, a fin de evitar la formacion de gases en el cåtodo 
especialmente hidrogeno, se requiere el ajuste de la acidez antes de lograr 
la separacion de los metales que ocupan una posicion mås elevada en la 
serie. Frecuentemente se obtiene una mayor diferencia de potenciales de se- 
paracion al convertir algunos de los iones a complejos, o cambiando la tem- 
peratura. Hay diversos artificios y otros detalles experimentales descritos 
en los libros de electroanålisis cuantitativo para lograr modificar el poten- 
cial de separacion. 

DEPOSICION SIMULTANEA DE METALES 

A fin de depositar simultaneamente dos metales en el cåtodo, es necesa- 
rio que ambos posean el mismo potencial. Esto quiere decir, que las con- 
centraciones de los dos iones en la solucion deben ajustarse para que sus 
potenciales de ordinario diferentes, adquieran un valor comun. Este ajuste 
no es posible realizarlo con las sales simples de los metales, sino que deben 
ir acompanados de una conversion de los iones metålicos en complejos. 
Asi, un ejemplo destacado de tal comportamiento lo ofrecen la formacion 
directa de los latones por deposicion simultånea de cobre y cinc. En la* 
soluciones acuosas, las sales simples de estos metales tienen potenciales de 
deposicion que difieren entre sf mås de un voltio. Sin embargo, cuando sus 
cationes se convierten en cianuros complejos, la diferencia de potencial 
entre los mismos se reduce considerablemente hasta que a una concentra- 
cion dada d~ cianuro sus potentiales se igualan. De tales soluciones, ambos 
metales se depositan a la \cz ratio si se tratara de un laton, y si variamos 
las proporciones de cinc, cobre > cianuro cn el electrolito, asi como la den- 
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sidad de corriente, se logran depositos metålicos que varfan desde el cobre 
al cinc puros, pasando por toda la gama intermedia de latones. Ademås, la 
adicion de agentes y la temperatura modifican la composicion del deposito. 
Asi, el incremento de temperatura aumenta invariablemente el contenido 
de cobre. de formå que a temperatura suficientemente elevada el producto 
es exclusivamente este metal. 

CELDAS COMERCIALES 

Concluimos este capitulo con una descripcion de las celdas electroqui- 
micas nm comunes usadas como fuente de energfa eléctrica. Son de dos 
tipos. En las primarias la energfa eléctrica se obtiene a expensas de la reacti- 
vidad qufmica solo en tanto se hallen presentes los materiales activos. Una 
vez consumidos éstos, se descartan porque no sirven para ningun fin. Por 
otra parte, las secundarias o de almacenamiento una vez usadas son suscep- 
tibles de recarga por el paso de corriente a través de las mismas. Una celda 
del primer tipo es la de Leclanché, mientras que al segundo pertenece la de 
plomo åcido. Ambas se describirån por turno a continuacion. 

La pila seca o de Leclanché. Consta de un electrodo negativo de cinc, 
uno positivo de carbon circundado por dioxido de manganeso, y el electrolito 
lo constituyen una pasta de cloruros de arnonio y cinc. La reaccion en el 
electrodo negativo es la solucion de cinc que produce iones de este metal, 
mientras que en el positivo aparece asi: 

2 MnO.(s) + H 2 0(1) + 2 6 = Mn 2 O s (s) + 2 OH" 

Por lo tanto, el proceso total de la celda es 

Zn(s) +2MnO,(s) + HaO(l) =Zn+++2 0H- + Mn 2 0 3 (s) (101) 

Los iones oxhidrilo formados por la accion de la celda liberan amoniaco 
a partir del cloruro de amonio, que a su vez se combina con los iones de cinc 
para precipitar la sal poco soluble Zn(NH 3 ) 2 Cl 2 ; es decir, 

2 NH 4 C1 + 2 OH- = 2 NH, + 2 CI- + 2 H.O (102a) 
Zn++ + 2NH 3 + 2C1- = Zn(NH 3 ) 2 Cl 2 (102b) 

Sin embargo, estas ultimas reacciones son un proceso secundario no invo- 
lucrado directamente en las electrodicas, y por lo tanto no contribuyen al 
Potencial de la celda. 

Esta desarrolla un potencial de 1.5 voltios aproximadamente, en circuito 
abierto. Con el uso decac este voltaje, hasta que la celda debe dcscartarse. 
Este tipo de pilas tiene poca capacidad y no son apropiadas para un trabajo 
Considerable. 
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Batena de plomo. En este caso el electrodo negativo es de plomo, el 
positivo plomo impregnado de dioxido de este metal, y el electrolito es una 
solucion de åcido sulfurico al 20%- con un peso especifico de 1.15 a la tem- 
peratura ambiente. Cuando la corriente sale de la celda, se disuelve el plomo 
en el electrodo negativo dando iones, que se combinan con los de sulfato en 
solucion y forman un precipitado de sulfato de plomo. El proceso total es, 
por lo tanto, 

Pb(s) + SO-- = PbS0 4 (s) +20 

que muestra su reversibilidad res-pecto a los iones de sulfato. La accion del 
electrodo positivo, a su vez, queda descrita por el proceso 

Pb0 2 (s) + 4H+ + SO-" + 20= PbS0 4 (s) + 2H,0(I) 

del cual vemos que es esencialmente de oxidacion-reduccion y su potencial 
depende de los iones hidrogeno y sulfato. De las ecuaciones anteriores. se 
deduce la total siguiente de descarga 

Pb(s) + PbO^(s) + 2 H 2 S0 4 = 2 PbS0 4 (s) + 2 H 2 0(1) (103) 

De acuerdo con esta ecuacion, el potencial de la batena de plomo dependerå 
unicamente de la actividad del åcido sulfurico en solucion. Este es el caso 
en realidad. Asf a 25°C y una concentracion de 7.4% de åcido sulfurico, el 
potencial es 1.90 voltios, a 21.4% es 2.00, y a 39.2% es 2.14 voltios. Ade- 
mas, como se consume dicho åcido en la opeiacion, el peso especifico del 
electrolito disminuye con la descarga. Finalmente, los caiores de la reac- 
cion (103) para distintas concentraciones de åcido sulfurico obtenidos elec- 
troqnimicamente se hallan muy acordes con los resultados térmicos, y 
confirman. si no el mecanismo del proceso electrodico, por lo menos la 
validez de la reaccion total. 

La reaccion (103) de recarga de la batena es in versa de la de carga. 
Con este fin, debe aplicarse externamente un potencial mayor que el de la 
celda. Durante esta electrolisis se deposita plomo en el cåtodo, dioxido de 
plomo en el ånodo y se regenera åcido sulfurico. Debido a este incremento 
en la concentiacion åcida, se eleva el potencial de la celda. En tanto existan 
iones plomo presentes, no hay ninguna formacion de gas en la carga, pero 
si desaparecen totalmente hay produccion dc hidrogeno con peligro de estro- 
pear los electrodos. Por esa razon las batenas deben cargarse basta que el 
åcido adquiera un peso especifico caracteristico, sin pasar el mismo. 

El voltaje de una batena no depende de su tamano o el de sus electro- 
dos. Su potencial es siempre el mismo para una concentracion de åcido dada. 
La unica ventaja de los electrodos grandes es su mayor capacidad para 
suministrar energsa eléctrica. Finalmente, la celda de plomo es muy eficiente 
en su operacion, y da durante la descarga un 90 6 95% dc Ja energfa eléctrica 
acumulada en la carga. 
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PROBLEMAS 

Nota: En los problemas siguientes, a menos que se senale lo contraria, la tempe- 
ratura se toma a 25°C. 

1. Un electrodo de plata-ion plata se mide contra el noimaf de calomel a 
25°C Este es negativo, y se observa una f.e.m. de 0.2360 voltios. Escribir la reac- 
( ion de la celda y calcular el potencial del electrodo que nos ocupa. 
Respuesta: E=0 5160 voltios. 

2. Un electrodo de plomo-ion plomo se mide contra uno de calomelanos 0 1 N 
a 25°C. Se encuentra que el de plomo es negativo, y la f.e.m. hallada es de 0.4603 
voltios. Escribir la reaction de la celda y calcular el potencial del electrodo de plomo- 
ion plomo. 

3. Supongamos que el electrodo de plomo del problema 2 se acopla con el de 
plata del problema 1. (a) ,;Cuål es la reaction de la celda?; (b) ;cuål es el electrodo 
negativo?; (c) £cuål es la f.e.m. de la celda? 

4. Escribir las reacciones electrodicas individuales y la reaction total de la celda 
para cada una de las celdas siguientes. El electrodo negativo se halla en la izquierda, 

(a) Pb | PbS0 4 (s), SOr ~ || Cu++ [ Cu 

(b) Cd [ Cd++ || H+ | H,(g) 

(c) Zn | Zn++ || Fe+++, Fe++ | Pt 

5. Suponiendo que las sustancias presentes cada celda del problema 4 se en- 
cuentren en el estado eståndar, calcular la f,e,m, de cada una y el cambio de energia 
libre que acompana a la reaction de dichas celdas. 

6. En cada una de las celdas siguientes escribir la reaction correspondiente, y 
designar qué reacciones escritas son espontaneas. 

Signo iem 

(a) Ag | AgCI(s), Cl- || I-, Agl(s) [ Ag 

(b) K | K + || Cl- Hg,Cl,(s) | Hg + 
(e) Pt | T1+ T1+++ || Cu++ | Cu 

(d) Ni | Ni — ||Pb++| Pb + 

7. Fn la leaccion 

Zn(s) +2A ? Cl(s) =ZnCl 2 (0 55 m) + 2 Ag(s) 

£ 0 „ o = 1.015 voltios, mientras (3£/?r) p = -4.02 x 10-" voltios por grado. Hållese 
Af, &H y AS en esta rea<ci6n. Respuesta: (c) AS= —18.55 u a 
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8. A partir de la ecuacion (8) de este capitulo que nos da la f.e.m, de la celda 
saturada de Weston en funcion de la temperatura calcular AF, AH y AS para la re- 
accion de la celda a 25°C. 

9. A 25°C la energia libre de formacion del H z O(l) es —56,700 cal/mol, mien- 
tras que la de ionizacion es 19,050 cal/mol. ^Cuål es la f.e.m. reversible de la celda 
a 25°C 

H 2 (g, latm) |H+ ||OH- |0 2 (g,latm) ? 

Respuesla: (a) 0.403 voltios. 

10. El calor de formacion a 25 °C del H 2 0(1) es —68,320 cal/mol, mientras que 
su calor de ionizacion es 13,600 cal/mol. Calcular el coeficiente de temperatura de la 
f.e.m. a 25°C de la celda dada en el problema 9. 

11. Calcular los potenciales de oxidacion de cada uno de los electrodos siguientes: 

(a) Ag | AgCl(s), Cl- (a= 0.0001) 

(b) Pt|la(0,l-(o- 1.5) 

(c) Sn | Sn+ + (d = 0.01) 

(d) H 2 (g, 1 atm) | H+(a = 15) 

12. Calcular los potenciales, y especificar la polaridad electrodica de la reaccion 
espontanea, para las celdas obtenidas al combinar (o) - (d),{b)~(d) y (a)-(c)del 
problema 11. Respuesta: 0.3897 voltios en la primera celda. 

13. Calcular el potencial de la celda 

Fe |Fe+ + (a = 0.6) || Cd+ + O = 0.001) | Cd 

cCuål es la polaridad del electrodo de Cd, a fin de que la celda pueda suministrar 
energia eléctrica? 

14. Idear una celda en la cual tenga lugar la reaccion siguiente: 

i Br 3 (I) + Fe+ + = Br- + Fe + + + 

,;Cual es la f.e.m, tipo de dicha celda y el cambio de energia libre en calorias que 
acompafia a la reaccion? Es ésta, en la formå que se escribio, espontanea? 

15. En la celda 

Ag| AgBr(s) J Br-(a= 0.10) || Cl"(a = 0.01), AgCl(s) [Ag 

escribir la reaccion, y calcular el potencial a 25°C de ella. ^La reaccion escrita d e 
esta manera es espontanea? 

16. Calcular el potencial a 25 °G de 

FLj(P = 1 atm) | HBr(<2 ± = 0.21, Hg 2 Br 2 (s) | Hg 

Respuesla: 0.2212 voltio*. 

17. Escribir la reaccion y calcular el potencial de la celda 

FL, (g, 0.4 atm) iHCl^-S.O^AgCUs) | Ag 

18. Escribir la reaccion y calcular el potencial de la celda siguiente. 

Zn \ Zn++ (a = 001) j[ Fe+ + (a = 0.001), Fe + + + (a - 0.1) | Pt 

19. El potencial de la celda 

Cd]CdI 2 (a 2 ),AgI(s) | Ag 

es 0.2860 voltios a 25-C. Calcular la actividad ionlca media de los iones en l a 
solucion y la actividad del electrolito. Respuesla: a ± = 0.403, Op., = 0.0656. 
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20. El potencial de la celda 

Zn(s) |ZnCL,(m = 0.01021 ), AgCl(s) [Ag 

es 1.1566 voltios. éCuål es el coeficiente de actividad itinica media del ZnCl, en 
esta solucion? Respuesta: 0.105. 

21. Escribir la reaccion de la celda y su potencial 

Hg 2 (g, 1 atm) | H 2 S0 4 (m = 0.05, y = 0.340) , Hg,S0 4 (s) [ Hg 

22. Indicar la celda en la cual la constante de equilibrio de la reaccion siguiente 
puede medirse: 

i H 2 (g. 1 atm) + Agl(s) = H+ + I- + Ag(s) 

c CuåI es la constante de equilibrio de esta reaccion a 25 "G? 

Respuesta: K = 2.67 X 10" 3 . 

23. A partir de los resultados del problema anterior, calcular la actividad del H I 
en equilibrio con el Agl(s), Ag(s) y H 2 (g, 1 atm) a 25°C. 

24. Se agrega Ni finamente dividido a una solucion cuya molalidad es 0.1 de 
Sn++. iCuåles son las actividades del Ni+ + y Sn++ cuando se establece el equi- 
librio? Suponer que la molalidad es igual a la actividad en los cålculos. 

Respuesta: a Sl *~ = 0.1; a Sn „ = 5.7 X 10~ 5 . 

25. Se anade un exceso de AgCl a una solucion 0.1 N de iones Br-. Suponiendo 
que la actividad sea igual a la concentracion, calcular la de los iones Cl - y Br- 
en el equilibrio. 

26. Explicar qué celda puede emplearse para medir los coeficientes de actividad 
ionica media del CdCl,. Derivar una expresion de la f.e.m. de dicha celda. 

27. Se desea determinar cl valor de £° del electrodo Cu/Cu + 4- y el coeficiente 
de actividad ionica media del CuS0 4 , y derivar una expresion de la f.e m, de las 
celdas elegidas, explicando qué celdas pueden agruparse, y qué mediciones es posible 
efectuar. Suponer que el valor de £° del segundo electrodo usado es conocido. 

28. En las celdas 



Na(s) 



Na(Hg) (0.206%) 



' NaI en 

Na(Hg) (0.206%) |NaCl(w = 1.022, y = 0.650), Hg 2 CI 2 (s) | Hg 

los potenciales son 0.8453 y 2.1582 voltios respectivamente. Escribir la reaccion de 
cada una de ellas, y encontrar los datos de £° para el electrodo de sodio. 

29. Keston [J. Am. Chem. Soc, 57, 1671 (1935)] enrontro que para las celdas 
del tipo H](g, 1 atm) | HBr(m) A?Br(s) |Ag(s), las f.c m para diversas molan- 
dades de HBr son- 

m 00003198 0.0004042 0.0008444 0.001355 0.001850 0.002396 0.003719 
£ 0.48169 0.47381 0.43636 0.41243 0.39667 0.38383 0.36173 

Obtener E° para la celda por el nutodo pråfico, y entonces calcular los coeficientes de 
actividad de c&da molalidad. 

30. H. potential de la celda 

Hg | Hg,CI 2 (s),KCl (saturado) | Cl,(P = 0.283 atm) 

era 1.0758 voltios. Usando el valor de £" del electrodo de calomelanos dado en el 
texto calcular £° del electrodo del cloro. 
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31. Para la celda 

Zn(Hg) jZnSO, PbS0 4 (s) |Pb(Hg) 

con £« igual a 0.4109 voltios, se dan los datos siguientes obtenidos por Cowperthwaite 
y La Mer [J. Am, Chem. Soc, 53, 4133 (1931)]: 

Molalidad del ZnSO t F.e.m. 

0.0005 0.61144 

0.002 0.58319 

0.01 0.55353 

0.05 0.52867 

Calcular el coeficiente de actividad ionica media del ZnSO, en cada una de estas 
soluciones. 

32. Escribir la reaction de la celda y calcular su potential 

Cl 2 {P = 0.9 atm) | NaCl (solution) j Cl^P = 0.1 atm) 

;Sera espontånea la reaction de la celda tal como se encuentra escrita? 

Respuesta: E= -0.0282 voltios. 

33. Dadas las celdas: 

(a) H 2 (P - 1 atm) | HBr( a! = 0.001 ), AgBr(s) j Ag 

(b) igual que (a) con a* = 2.5 

(c) igual que (a) con a~ = 0.01 

mostrar como la celda (a) puede combinarse con (b) o (c) para dar una f.e.m, FO- 
sitiva y calcular el valor de ésta en cada caso. 

34. ;Cuål sera la reaction de la celda y el potencial de 

Zn(s) ] ZnCUm = 0.02. y = 0.642), AgCl(s) | Ag- Ag ] AgCl(s), 

k 

Respuesta: 0.1359 voltios. 

35. Hallar la reaction de la celda y calcular su potencial 

Cd(s) | CdS0 4 (m = 0.01, y = 0.383), PbS0 4 (s) | Pb-Pb | PbS0 4 (s), 

CdS0 4 (m = 1.00, y == 0.042) | Cd (s) 

36. Hallar la reaction y calcular el potencial de la celda con transferencia 
siguiente: 

Pb(s) ' PbS0 4 (s),CuS0 4 (m =0.?, y = 0.110) j GuS0 4 (m = 0.02, 

y = 0.320), PbSO 4 (0 1 pb 

El mimero de transporte del Cu+ + es 0.370. e Es espontånea la reaction de la celda 
en la formå escrita? Respuesta: 0.0117 voltios; si- 

37. La celda de transferencia 

H,(P = 1 atm) j H 2 S0 4 (m = 0.005, y = 0.643) | H 2 S0 4 (m = 2 00, 

y = 0.125) j K„{P = 1 atm) 

tiene E = 0.0300 voltios a 25° C. Encontrar la reaCLion de la celda y el numero de 
transporte de los iones hidrogeno. 



ZnCL,(m = 1.50,-/ = 0.290) | Zn(s) ? 
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38. La f e.m. de la celda siguiente 1 ' 

Ag(s) | AgCl (saturado),KCl(m = 0.05, y = 0 817) | KNO, [ AgNO s {m = 0.1, 

y = 0.723) Ag(s) 

es 0.4312 voltios. Calcular a partir de estos datos el producto de solubilidad del AgCl. 

Respuesto: 1.52 x IQ- 10 . 

39. Mostrar como se usan los valores de £° dados en la tabla 12-3 para calcular 
cl producto de solubilidad del PbSO^. 

40. Mediante los valores de £° senalados en la tabla 12-3, calcular £° y iF° para 
el proceso electrodico 

Fe = Fe+^ + + 30 
Respuesta: £» = 0.037 voltios; AF a = -2,560 cal. 

41. La f.e.m. de la celda 

H„(g) regulador [ [ electrodo normal de calomel 

es 0.6885 voltios a 40°C cuando la presion barométrica es 725 mm. iCuål es el pH 
de la solution? Respuesta: 6.60. 

42. La solution reguladora de la celda del problema precedente se reemplaza 
con otra estandar de pH = 4.023, mientras las restantes condiciones permanecen in- 
variables. <:Cuål seri el potencial de la celda? 

43. La celda 

Ag(s.) [ AgCl(s),HCl(Q.l N) | vidrio | si. reguladora 1 1 electrodo de calomel sat. 

dio una f.e.m. de 0.1120 voltios cuando el pH de la solution reguladora era 4.00. Si 
se usa una de éstas con pH desconocido, el potencial encontrado es de 0.3865 voltios. 
c GuåI es el pH problema? 

44. ^Cual seria el potencial de la celda usada en el problema anterior si se usa 
una solution reguladora cuyo pH = 2.50? Respuesta: 0.0232 voltios. 

45. 100 cc de una solution de HG1, por titulacion con NaOH 0.1000 A T , presen- 
taron los valores de pH siguientes al adicionar diversos volumenes de base: 

ccNftOH pH cc NaOH pH 

9 00 3.00 10.00 7.00 

9 50 3.27 10.10 9.70 

9.75 3.66 10.25 10.40 

9.90 4 15 10.50 10.76 

Determinar (a) el punto de equivalencia de la titulacion: (b) el pH de la solution 
cn este punto, y (c) la normalidad de la solution de HC1 original. 

46. Cien cc de acido acético 0.0100 N se valoran con NaOH 0.1000 A r . (a) (Cuål 
es ri volumen de base requerida para alcanzar el punto de equivalencia? (b) ^Cuål es 
el pH de la solution en este punto? 

47. Cien cc de KC1 0.0100 N se titulan con AgN"0 3 0.1000 h'. Calcular el poten- 
cial del electrodo de plata en la solution en el punto equivalente bajo el supuesto de 
que la actividad ionica. es igual a la conrentracion. El producto de solubilidad del 
AgCl rs 1.56 X 10- ,n . 

48. ;Cuål de las celdas siguientes. en Li formå escrita, es electrolitica y ruåi una 
celda pnmaria ; 
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(a) Cd(s) [CdS0 4 ( 9 = l),PbS0 4 (s) | Pb(s) 

(b) Au(s) | H 2 S0 4 (solucion) | Pt(s) 

(c) Pt(s) [Na £ S0 4 solucion | Pt (s) 

(d) Ag(s) |AgNO.,(m = 05) |] AgN0 3 (m = 0.005) [ Ag(s) 

(e) Pb(s) |Pb+ + (a= l) |Ag+(<£= 1) | Ag(s) 

49. Escribir las reacciones electrodicas y de celda que tendrån lugar en las ante. 
riores cuando se hace pasar una corriente a través de las mismas. 

50. Se emplea una bateria de 2.00 voltios en una electrolisis cuya f.e.m. es de 
1.45 voltios. Si la resistencia del circuito total es de 10 ohmios, (a) ,:cuål es ] a 
magnitud de la corriente, y (b) qué cantidad de calor se libera cuando fluye un fara- 
dio de electricidad? Respuesto: (a) 0.055 amperios; (b) 12,690 cal. 

51. Bajo condiciones reversibles, £cuål sera el potencial aplicado necesario para 
iniciar la electrolisis en cada una de las celdas siguientes? 

(a) Pb(s) 1 PbS0 4 (s),K 2 S0 4 ,PbS0 4 { si ) \ Pb<>>) 

(b) Pt(s) |Fe+ + {«_ l),Fe+ + + (a = 1) || Br- (« = 1 }, AgBr(s) | Ag(s) 

(c) Ni(s) |NiSO^(a= l),PbS0 4 (s) | Pb(Hg) 

(d) Ag(s) |AgCI<s),ZnCL> = 1} | Zn(s) 

IL valor de £° para el electrodo de Pb(Hg) | PbS0 4 (s} J SO" (a = 1) es 0.3505 
voltios. 

52. Repetir el problema anterior en cada una de las celdas siguientes: 

(a) Pt(s) |HI(a= 1) |Pt(s) 

(b) Pt(s)lCdCl 2 (o = l)|Pt(s) 

(c) Pt(s) |NiS0 4 (o= 1) (Pt(s) 

53. Calcular los potenciales reversibles de descomposicion de las celdas siguientes: 

(a) Pt(s) | HBr(m = 0.05, y = 0 860) [ Pt(s) 

(b) Ag(s) [AgN0 3 (m = 0.5, y = 0.526) HAgNO^ra = 0.01, 

y = 0.902) |Ag(s) 
Respuesta: (a) —1.2269 voltios. 



Pt(«) 



Pt{i) 



54. En la celda 

I CdCL,(my = 1) 
|NiS0 4 (my = 1) 

;cu&[ es la reaction y el potencial reversible de descomposicion cuando se inicia la 
electrolisis? 

55. El sobrevoltaje del H 2 sobre el plomo se determino en una solucion 0.1 molal 
de H_,S0 4 (y = 0.265) al medir durante la electrolisis el potencial del cåtodo de 
plomo contra uno normal de calomel. Se obtuvo un potencial de 1.0685 voltios. 
jCual es el sobrevoltaje del H 2 sobre el Pb? 

Respuesta: 0.713 voltios. 

56. Los sobrevoltajes del H 2 y 0 2 en la Ag para una densidad de corriente de 
0.1 amp/cm 2 son 0.87 y 0.98 voltios respectivamente, ^Cuål es el potencial de des- 
composicion de una solucion diluida de NaOH entre electrodos de Ag para esta den- 
sidad de corriente? 

57. ( a ) Usando los datos de la tabla 12-7, graficar el sobrevoltaje contra el 
logaritmo de la densidad de corriente de la Ag, y evaluar las constantes de a y b 
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e n la ecuacion (99). (b) qué densidad de corriente el sobrevoltaje sera de 
0.80 voltios? 

58. El sobrevoltaje det H 2 sobre Pt pulido es 0.24 voltios cuando la densidid 
de corriente es 1 miliamperio/cm 3 . i Cuål serå el potencial de deposicion del H 2 
sobre este electrodo en una solurion cuyo pH =3? Respuesta: 0.42 voltios. 

59. El sobrevoltaje del H 2 sobre el Zn es 0.72 voltios. Si se desea depositar Zn + + 
de manera que la concentracion de éste sea menor de 10- 4 moles/litro, ;cuål sera el 
valor minimo de pH en la solucion? 

60. El sobrevoltaje del H 2 sobre el Fe es 0.40 voltios para una densidad de co- 
rriente de 1 ma/cm. 2 . En una solucion que contiene Fe + + con una actividad igual 
a la unidad. (Cuål es el valor mi'nimo del pH en el cual es posible lograr la deposi- 
cion del Fe bajo estas condiciones? 

61. Una solucion contiene Fc++ y Zn+ + y su actividad es la unidad. S el sobre- 
voltaje del H 2 en el Fe es de 0.40 voltios jcuål sera el pH måximo de la solucion a 
fin de depositar Fe pera con produccion de gas en el cåtodo antes de la deposicion 
del Zn? (Cuål es la actividad de los iones Fe + + cuando comienza. este desprendi- 
miento gaseoso? Respuesta: pH = 6.11, « Fe t. = 1.41 X lO^ 11 . 

62. Una solucion contiene Ag + (a = 0.05), Fe++(a = 0,01), Cd++(a= 0.001), 
Ni++(a= 0.1) y H+(a= 0.001). El sobrevoltaje del H,, en la Ag es 0.20 voltios, 
sobre el Ni vale 0 24 wiltios, sobre el hioro 0 18, y sobre el Cd 0 30 \oHios Predecir 
qué sucederå en un cåtodo sumergido en esta solucion cuando el potencial aplicado 
se aumenta gradualmente desde cero. 

63. Una solucion contiene iones Fe+ + a una actividad unidad. (a) iBajo con- 
diciones reversibles cuål es la actividad del Cd++ en la misma solucion a fin de lograr 
la deposicion simultånea del Fe y Cd? (b) <;Cuål serå la actividad de los iones Ni~ + 
para lograr sirnultåneamente Ni y Fe? 

64. El sobrevoltaje del O, en el ånodo dc Pt es 0.72 voltios. (Qué ion se depo- 
sitarå primero desde una solucion cuyo pH = 7 conteniendo Cl - , si su actividad 
es 0.1? 

65. Una solucion que contiene Zn++, Na + y H+ con una actividad igual a la 
unidad, se electroliza con un cåtodo de Hg. Explicar qué sucederå en el cåtodo 
cuando el potencial aumenta gradualmente. 

66. Se hace una solucion 0.1 molar de Ag+ y 0.25 molar de KCN. Si la com- 
tante de disociacion del Ag(CN) - , K = [(Ag+ ) (CN) 2 ]/[Ag(CN-}, es 3.8 X IQ~™, 
iCuål serå la concentracion de los iones Ag en esta solucion, y cuål el potencial de 
deposicion de la Ag? Supongase que las actividades son iguales a las concentraciones. 

Respuesta: 1.52 x 10" 17 ; -0.196 voltios. 

67. Una solucion es 0.1 molar de Au+ y 0.1 molar en Ag + . El potential estandar 
^ e reduccion del Au+ es 1.68 voltios, mientras que la constante de disociacion del 
Au(CN)-, K = [(Au.+ )(CN-)-:j/[Au(CN)7], es 5 X 10-". ^Cuål es la concen- 
tracion de NaCN que debe anadirse para depositar Au y Ag sirnultåneamente? 
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CINÉTICA DE LAS REACCIONES 

HOMOGENEAS 



La cinética qmmica es aquella rama de la ffsico-qmmica que estudia 
la velocidad de las reacciones y sus mecanismos. 

Una pregunta de importancia que la termodinåmica no plantea, es: 
(Con qué rapidez y cuål es el mecanismo de una reaccion? La termodinå- 
mica considera unicamente las relaciones de energfa entre los reactivos 
> los productos de una reaccion, sin intentar senalar las etapas de paso, 
ni la rapidez con que se alcanza el equilibrio. La cinética complementa a la 
termodinåmica al proporcionar informacion de la velocidad y mecanismo 
de transformacion de reactivos en productos. 

No todas las reacciones se prestan a un estudio cinético. Asf, las ionicas 
Proceden con tanta rapidez que parecen instantåneas. Las explosiones y 
otras, de las cuales N_>O t > 2 NOj constituye un ejemplo, tarabién pro- 
ceden tan råpidamente, lo cual imposibilita determinar su velocidad, o se 
requieren procedimientos especiales para determinarla. Por otra parte, 
algunas reacciones son tan lentas que para observar un cambio perceptible 
e n ellas. es necesario el transcurso de meses o aun anos, a la temperatura 
ordinaria. Entre ambos extremos quedan las reacciones cuyas velocidades 
resultan valorables. A esta categorfa corresponden las gaseosas, igiial que 
muchas otras en solucion que comprendcn tanto las sustancias orgånicas 
conio las inorgamcas. 

La velocidad de una reaccion depende de la naturaleza de las sustan- 
cias, temperatura, y concentracion de los reactivos. Un incremento de 
temperatura produce casi invariablemente un aumenio de velocidad; en 
efecto, en muchas reacciones un asconso de 10°C duplica dicha velocidad, 

5. r >5 



556 Capftulo 13: Cinética de las reacciones homogénea 

y a veces el efecto es aun mayor. De igual manera, con excepcion de aigu- 
nas reacciones (de orden cero), en las cuales no ejerce efecto la concentra. 
cion, el aumento de la concentracion inicial origina una aceleracion en la 
velocidad. Esta no permanece constante durante el proceso de transforma. 
cion, sino que es måxima al comienzo y decrece a medida que se consumen 
los reactivos. Teoricamente, es necesario un tiempo infinito para que esa 
velocidad se haga cero. En la pråctica, consideramos que aquélla procede 
con tal lentitud, después de un cierto tiempo, que se lleva a cabo en un 
intervalo finito de tiempo. 

Ademås, muchas reacciones se ven influidas por la presencia de sustan- 
cias con capacidad de acelerar o disminuir la velocidad, y que se conocen 
con el nombre de catalizadores, y las reacciones afectadas se dice que son 
catalizadas. Las reacciones influidas por la luz se denominan jotoquimicas, 
y se encuentran muy estimuladas cuando la luz de frecuencia apropiada 
pasa por la mezcla reaccionante. 

Cinéticamente las reacciones se clasifican en homogéneas o heterogé- 
neas. Las primeras tienen lugar en una sola fase. Si hay dos o mås de éstas 
en un proceso, como sucede en la reaccion de un gas en la superficie de un 
catalizador solido o en las paredes de un recipiente, se dice que la reaccion 
es heterogénea. Los principios que rigen la cinética de algunas reacciones 
heterogéneas se discutirån en el capftulo 20. Ahora dedicaremos atencion 
a tres tipos de reacciones homogéneas, que son: (a) sin catalizar, (b) re- 
acciones en cadena, y (c) catalizadas. Las fotoqufmicas se discutirån en el 
capitulo 19. 

MEDICION DE LA VELOCIDAD DE REACCION 

Los estudios cinéticos se llevan a cabo a tcmperatura constante. Se 
prepara la mezcla de reaccion de composicion conocida y se termostatiza, 
midiéndose la disminucion de concentracion de los reactivos y aparicion de 
productos en funcion del tiempo, por un procedimiento adccuado. A partir 
de los datos de conccntracion-ticmpo se deduce el comportamiento del 
proceso, con ayuda de ciertos principios que se darån a continuacion. 

La dependencia de la velocidad con la temperatura se obtiene al repetir 
este procedimiento cn cierto numero adccuado de tempcraturas. 

La formå mås conveniente de seguir los cambios de concentracion q ue 
tienen lugar en una reaccion, es remoier muestras de un sistema en distintos 
intervalos de tiempo, detener la reaccion y analizar las muestras para deter- 
minar la concentracion del reactivo y producto. Sin embargo, si es posible, 
se prefiere seguir los cambios de concentracion en un sistema que reacciona 
usando alguna propiedad ffsica que varia con el tiempo, y desde la cual 
se pueden deducir las concentraciones necesarias. En las reacciones gaseosas 
que involucran cn cambio de volumen, la propiedad mas comunmente ob- 
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servada es la variacion de prcsion manteniendo constante el volumen, o el 
cambio de éste cuando aquélla es constante. Este ultimo método, que se 
utiliza a veces en los sistemas lfquidos, se llama dilatometria. Otros métodos 
ffsicos que se emplean en condiciones adecuadas son la conductividad, varia- 
cion de rndice de refraccion, desprendimiento de gas, espectroecopfa y 
colorimetrfa, dispersion de luz, polarografia, susccptibilidad magnética, y es- 
pectrfnnetria de masas 

ORDEN Y GRADO MOLECULAR DE LAS REACCIONES 

La velocidad de una reaccion qumrica es aquélla a la que las concentra- 
ciones de las sustancias reaccionantes vanan con el tiempo, es decir, — dC j dt, 
donde C es la concentracion del reactivo y f el tiempo. El signo menos usado 
indica que la concentracion disminuye con el tiempo. Esta dependencia de 
las sustancias que reaccionan viene dada por la ley de action de masas, 
que se expresa de la formå siguiente: la velocidad de una reaccion en cado 
instante es proportional a la concentracion de los reactiuos con cada con- 
centracion eleuada a una potencia igual al numero de moléculas de cada 



especie participe en el proceso. Asf, por ejemplo: 

A > Productos ( a ) 

la velocidad es proporcional a C A , en 

2 A > Productos (b) 

y A + B > Productos (c) 

aCJy CtPs, respectivamente, mientras que en el caso 

A-H2B > Productos (d) 

6 2A+ B Productos (e) 



a C A C% y C A C B . Estas proporcionalidades indican las diferentes funciones 
con la concentracion obtenidas a una temperatura constante para las diver- 
sas reacciones, y para distinguirlas se usa el término: orden de reaction, 
que signifida la suma de todos los exponentes a que se encueutran elevadas 
las concentraciones en la ecuacion de uelocidad. Asi, cuando la velocidad de 
una reaccion estå dada por 

^ = kCfCvCV ■ ■ ■ (1) 

donde k es una constante, los ordenes de reaccion de los constituyentes indi- 
viduales son n-t, n 2l n 3j ett., y el orden total, n, cs 



71 = "i + n. + n 3 + 



(2) 
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En los ejemplos incluidos desde (a) a (e) el orden de la reaccion es 
idéntico al numero de las moléculas reaccionantes que participan en el pro. 
ceso. Asi, la reaccion de primer orden (a) es también unimolecular, las de 
segundo orden (b) y (c) son bimoleculares, mientras que las de tercero 
(d) y (e ) son trimoleculares. Aunque esta identidad del orden de una reac- 
cion con el numero de moléculas que reaccionan como se encuentra esta. 
blecida en la ecuacion estequiométrica se observa en muchas ocasiones, no 
se cumple siempre. En las reacciones 

GHjGHO > CH, + CO 

3 KCIO > KC10 S + 2 KCI 

podriamos anticipar a priori que la primera es de primer orden, y la segunda 
de tercero. En realidad ambas reacciones son de segundo orden. Por estas 
consideraciones, debe hacerse una distincion entre el numero de moléculas 
que participan en una reaccion o el grado molecular, es decir, el numero 
de moléculas comprendidas en la etapa conducente a la reaccion, y el 
orden de ésta. Segun la primera, las reacciones son unimoleculares, bimo- 
leculares, etc, dependiendo de si una, dos o mås moléculas estån involucra- 
das en la velocidad de la etapa determinante. Por otra parte, el término 
orden de reaccion se aplica a la dependencia de la velocidad observada 
con las concentraciones de los reactivos. 

Es evidente que el orden, o con este fin el grado molecular, de una 
reaccion no son predecibles siempre a partir de las ecuaciones estequiomé- 
tricas de una reaccion sino que cada una de ellas debe investigarse cinéti- 
camente para conocer el orden y grado molecular. Ademås, hay que tener 
im cuidado especialen la interpretation del orden de una reaccion observada, 
y en inferir del mismo el grado molecular y el mecanismo del proceso. 
Cuando el orden de una reaccion concuerda con la ecuacion de la velocidad 
obtenida mediante la aplicacion de la ley de masas a la ecuacion estequio- 
métrica de la reaccion, es bastante seguro suponer que la reaccion procede 
segun la ecuacion qurmica. Si no es asf, hay que idear un mecanismo acorde 
con el orden de la reaccion observada y con la ecuacion total del proceso. 

Al desarrollar ias ecuaciones de velocidad en las reacciones de diversos 
ordenes procederemos con el supuesto de que el grado molecular y el orden 
-son idénticos y cuando sea necesario haremos distincion entre los dos. 

REACCIONES DE PRIMER ORDEN 

Segun la ley de accion de masas la velocidad de cualquier reaccion 
monomolecular 

A s» Productos (3) 

debe ser en cualquier instante t proporcional a la concentracion de A, C A , 
presente en ese momento, es decir, 
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=g = *A (4) 



El factor de proporcionalidad k ± se denomina velocidad especijica o cons- 
tante de velocidad especifica de la reaccion dc primer orden. Al hacer 
Ci = 1 en la ecuacion (4) se deduce que su significado es la velocidad de 
la reaccion cuando la concentracion de A es constante e igual a la unidad. 
Las dimensiones de ki se deducen de la ecuacion k ± = ( — l/C A ) [dC A fdt], 
que son el recfproco del tiempo, esto es, la frecuencia. Para cualquier reac- 
cion de primer orden, k ± debe ser una constante caracteristica de la reac- 
cion, independiente de la concentracion y funcion unicamente de la tem- 
peratura. 

Antes de proceder a integrar esta ecuacion diferencial? es aconsejable 
transformarla. Para hacerlo designemos por a la concentracion inicial de A, 
y por x el decremento de A durante el tiempo t. Entonces Ca = a - x en el 
instante t, 

— dC A _ — d(a — x ) dx 
dt dt dt 



y la ecuacion (4) se convierte en 

dx 



,, k,(a-x) (5) 



que nos da la velocidad de una reaccion de primer orden, en funcion de la 
concentracion inicial y de la cantidad de sustancia que ha reaccionado. Al 
integrar la ecuacion (5) teniendo en cuenta que al comenzar la reaccion 
! - 0 y x = 0, y que después de un tiempo t, x = x. resulta: 

Jo a — x Jo 
~ In (o - z)]* = [fci<|» 

ln - kJ (6) 

a — x 

Cualquier reaccion de primer orden debe satisfacer la ecuacion (6). 
Para con« er k ' un a paiticulai la obedere, exis,ten diverses métodos. El pri- 
meio es disponer de la conrentracicn inicial \ otras, a ciertos intrn.abs dc 
tiempo, t del teactivo, a, {a — x), etc, las cuales se reempla/an en la ecua- 
cion proporcionando el valor de ki. Si la reaccion es de primer orden, sc 
obtienen una serie de valores de que son igualcs dentro del margen de 
et ror de la experiencia. Sin embargo, si aqucllos valores presentan un al/a 
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apreciable, la reaccion no es de primer orden y, entonces, deben probarse 
otras para encontrar la que satisfaga los datos observados. 

La ecuacion (6) puede comprobarse también gråficamente. Reordenån- 
dola resulta 

ln (a - x) = -kJ + In a 
logi. (a - *) = t + log,, a (7) 

Como para cualquier experimento a es una constante, una gråfica de 
log ( a — x ) contra t nos da una linea recta, en la cual la interseccion en el 
eje y sera el ]og 10 a y la pendiente es: ( — Z^/2.303) . Por lo tanto, cuando 
se construye una gråfica a partir de los datos experimentales y se obtiene 
una relacion lineal, tenemos una reaccion de primer orden; y, de su pen- 
diente, se deduce que k ± vale 

*i = -2.303 (pendiente) (8) 

Existe un tercer procedimiento de probar las reacciones de primer orden 
conocido como método de vida fraccional, en el cual el tiempo necesario 
para descomponer una fraccion definida de reactivo, ordinariamente la 
mitad se determina para cierto numero de valores diferentes de a. Cuando 
la mitad del reactivo se ha descompuesto, a ~ x = a/2, y el tiempo, t x 2 , 
necesario para llevar a cabo esta descomposicion vale segun la ecuacion (6) 

La cantidad t!/ 2 es el periodo de vida media de la reaccion. De acuerdo 
con la ecuacion (9) el periodo de vida media de una reaccion de primer 
orden es independiente de la concentracion inicial. Con otras palabras, en 
reaccion de primer orden se tarda el mismo tiempo para llegar a la mitad 
de la concentracion inicial, tanto si ésta es elevada o baja. La tabla 13—1 
nos ensena que este requisito lo cumplen las reacciones de primer orden, 
como en el caso de la descomposicion térmica de la acctona gaseosa a 
601°C. Aunque la concentracion inicial de la acetona varia unas cuatro 
veces, el periodo de vida media permanece sin embargo constante dentro 
de los lmiites de medicion experimental. Al tomar un promedio de ti/2 ~ 
81 segundos, hallamos para la constante de velocidad de esta reaccion, 

k - ln 2 - °" 693 



fi/ 2 81 
= 0.0086 seg- 
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Al calcular las constantes de velocidad es pråctica comun expresar el 
tiempo en minutos o segundos. Sin embargo, en ocasiones se expresa tam- 
bién en horas o, incluso, dias. Las concentraciones deben expresarse en 
moles por litro invariablemente, cuando las reacciones son en solucién; 
o, en estas unidades u otras adecuadas de presion, cuando se trata de gases. 



Tabla 13-1. Periodo de vida media 
de la descomposicion térmica de ]a 
acetona a 601°C» 



a 




(mm Hg) 


(seg) 


98 


86 


192 


78 


230 


85 


296 


80 


362 


77 



• Hinshelwood y Hutchison, Pro c, 
Roy. Soc, 111A, 345 (1926). 



En cualquier caso, para claridad total, deben establecerse las unidades 
de tiempo y concentracion que determinan a k, lo mismo que su tempera- 
tura. Sin embargo, en el caso de las reacciones de primer orden, y solo en 
éstas, no importan las unidades en que se expresa la concentracion, puesto 
que k ± depende de la relacion de las dos concentraciones. En consecuencia, 
en tanto a y a — x se expresen en las mismas unidades, el valor de la rela- 
cion permanece invariable, y pueden emplearse cualesquiera unidades. 

EJEMPLOS DE REACCIONES DE PRIMER ORDEN 

En este grupo se encuentran las disociaciones térmicas del oxido nitroso, 
pentoxido de nitrogeno, acetona, aldebido propionico, algunos éteres ali- 
fåticos, compuestos azo, arninas, bromuro etflico, y la isomerizacion del 
d-pineno al dipenteno. Como ejemplo tfpico de estas descomposiciones tér- 
micas se encuentrah las del azoisopropano a hexano y nitrogeno 

(CH 3 ) 2 CHN=NCH(CH 3 ) 2 > N 2 + C 6 H 14 

investigado por Ramsperger' en el intervalo de presion de 0.0025 a 46 mm 
de Hg y de temperatura entre 250 y 290°C La velocidad de reaccion fue 
estudiada por mediciones de presion realizadas con un instrumentø McLeod. 
Los linicos datos necesarios son la presion inicial del reactivo y las totales 
a diversos grados de descomposicion. De estas presiones se calcula la cons- 

1 Ramsperger, /. Am. Chem. Soc., 50, 714 (1928) 
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tante de velocidad del proceso de la manera siguiente: Si designamos p Qr 
Pi a la presion inicial del azoisopropano, P a la total, Pa y x la presion y 
descenso de la misma en el instante t, entonces en cada etapa de la reaccion 
se verifica, P A = P; — x, P N2 = Pc e w lé = J la presion total del sistema 
sera 

P = Pa 4" P^2 + PccHn 

= (Pi ~- x) + x + x 

= Pi + X 

De esta ecuacion hallamos x = P — Pi s y al sustituir este valor de x en 
P A ~ Pi — x, obtendremos 

Pjl = ,Pi x 

= Fi- (P-Pi) 
= 2 Pi - P 

Como a en la ecuacion (6) es proporcional a Pi, y (a — at) lo es a P^, la 
expresion de k ± vale, 

2.303 Pi 
ki ~ — — log 10 — 

2.303 , Pi 

logio 



i aiU 2 Pi - P 

Las constantes asi calculadas a partir de los datos experimentales en una 
serie tfpica de mediciones a 270°G se muestran en la tabla 13-2. La colum- 
na 1 da el tiempo en segundos, la 2 la presion total P, y la 3 los valores de k lr 

Tabla 13-2. Descomposicion del a7oisopropano a 270°C 



t 



P k t 



(seg) (mm Hg) (seg- 1 ) 

0 35.15 — 

180 46.30 2.12 X 10- 

360 53.90 2.11 

540 58.85 2.07 

720 62.20 2.03 

1020 65.55 1.96 



Media = 2.06 x 10~» 



Pi es la presion del sistema cuando t = 0, que en la experiencia en cuestion 
era 35.15 mm de Hg. Como k ± presenta una constancia satisfactoria, la des- 
composicion del azoisopropano sera una reaccion de primer orden. 

Un ejemplo de reaccion de primer orden en solucion es la descomposi- 
cion del cloruro de diazobenceno, C 8 H 5 N=NC1, en agua. Este compuesto 



Ejemplos de reacciones de primer orden 563 

conocido solo en solucion, se disocia fåcilmente al calentar, con liberacion 
de nitrogeno, el cual se utiliza para determinar el decrecimiento de concen- 
tracion de la sal diazo. Cain y Nicoll 3 utilizaron este hecho en el estudio de 
la cinética de esta reaccion. Para ello prepararon una solucion fresca de sal 
que calentaban råpidamente a la temperatura deseada, y dejaban que la 
reaccion prosiguiera en un termostato, siguiendo el curso de la reaccion 
mediante una bureta de gas donde se determina el volumen V, de nitrogeno 
desprendido en diversos intervalos de tiempo. Para completar los datos 
requeridos, la concentracion inicial, expresada en centmietros cubicos de 
nitrogeno Vo, se calculaba a partir del compuesto de diazo originalmente 
presente. En funcion de V 0 y V, se deduce que la constante de velocidad de 
la reaccion es: 

2.303, / a \ 2.303, / V 0 \ 
kl = _ i ogl0 ^— j = _ log 10 (j^ZTv) 

En la figura 13-1 se dan los resultados de una experiencia hecha a 50°G 
con cierta cantidad de cloruro de diazobenceno equivalente a 58.3 cc de ni- 



Figura 13-1. Gråfica del 

log 10 (V, — V) contra t en 

la descomposicion del cloru- 
ro de diazobenceno a 50°C. 

n 



0 5 10 15 20 25 
t— minutos 

trogeno, y sc hace una representacion gråfica del log l0 (F 0 — V) contra t. 
La gråfica es lineal con una pendiente = —0.0308. En consecuencia, 

/ti = -2.303 (pendiente) 
= -2.303 (-0.0308) 
= 0.0709 min- 1 

Podernos citar otros ejemplos de reacciones de primer orden en solucion, 
como la descomposicion del pcntoxido dc nitrogeno y la isomerizacion del 
d-pineno en diversos solventes orgånicos, la descomposicion de los åcidos 




2 Cain y Nicoll, J. Chem. Soc, 81, J412 (1902) 
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malonico, tricloroacético, y acetondicarboxflico en agua, y la disociacion de 
algunas sales de diazonio en igual solvente. 

REACCIONES DE SEGUNDO ORDEN 

Una reaccion bimolecular cualquiera se representa en general asL 

A + B -.Productos (10) 

Si designamos por a y b las concentraciones iniciales de A y B respectiva- 
mente, y por x el decremento en concentracion de cada uno en el tiempo t, 
entonces las de A y B serån ( a — x) y ( b — x), y la velocidad de la ecua- 
cion para la reaccion de segundo orden es 

^ = 4,(8 -*)(&-*) (11) 

Aqm k 2 es 1 a constante de velocidad especffica de tal reaccion y es igual a 
la velocidad cuando A y B son la unidad. Sus dimensiones son C~H~ 1 } y su 
magnitud depende de la naturaleza de la reaccion, la temperatura, y las 
unidades en que se expresa t y C. La integracion de esta ecuacion, teniendo 
en cuenta que x = 0 cuando t = 0, nos da 

_ 2.303 b(a-x) 
k 2 - 77 rr lo Sio -77 : (l/J) 

t(a — b) a(b — x) 

ecuacion que debe obedecer cualquier reaccion de segundo orden, y que se 
simplifica si A y B se encuentran presentes en igual concentracion inicial 
o cuando A y B son iguales, como en el caso 

2 A > Productos (13) 

En estas condiciones la ecuacion (11) se reduce a 

^ t = k 2 (a- x y (14) 

y por integracion se transforma en 

(rhJ-^ + s (15) 

Estas expresiones obtenidas para las reacciones de segundo orden se com- 
prueban por los mismos procedimientos que las de primero. Los valores 
de a, b y x, 6 de a y x junto con f se remplazan y se calcula k 2 o bien se de- 
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termina esta constante gråficamente. En este caso, es mejor escribir la 
ecuacion (12) de la manera siguiente: 

2303 (a-x\ .. 2.303 . /b\ 

jS^SJ ,0 S» (j^J = U - ^- Ty log« tø (17) 

de la cual vemos que puesto que k?, a y b son consranres en un experimento 
dado, la gråfica del lado izquierdo de esta ecuacion contra t deberia dar una 
lfnea recta con una pendiente igual a k,. Por otro lado, para comprobar la 
ley de la velocidad cuando las concentraciones son iguales, se usa la ecua- 
cion (15). Segun ésta, una gråfica de lj(a — x) contra t deberia ser lineal, 
con una pendiente igual a k 2 y una interseccion en el eje de las y igual a 1/<J. 

El método de vida media no puede utilizarse con reacciones donde las 
concentraciones de A y B son diferentes, pero es utilizable cuando son igua- 
les, o cuando las moléculas que reaccionan son idénticas. En estos casos 
x — af 2 en el punto de vida media, y su periodo, f 2 / 2 , sededuce de la ecua- 
cion (16) 

, _ 1 (a/2) 



k, a(a/2) 
= J_ (18) 

k 2 a 

es decir, para una reaction de segundo orden el periodo de vida media es 
inversamente proportional a la primera potencia de la concentracion initial. 
Si conocemos /i/ 2 y a, se evalua fåcilmente k 2 por medio de la ecuacion (18). 

Puede establecerse como regla general que el periodo de la vida media 
para cualquier reaccion de orden n es inversamente proporcional a la poten- 
cia ( n — 1 ) de la concentracion inicial, es decir, 

Uh cc a'" (19) 



La constante de proporcionalidad de la ecuacion (19) depende del or- 
den de la reaccion y es (In 2) jki para el primer orden, l/k? en el segundo, 
V % k$ en las del termer orden. 



EJEMPLOS DE LAS REACCIONES DE SEGUNDO ORDEN 

Son reacciones tipicas y comunes de este grupo las homogéneas de gas, 
y en ellas se incluyen las diversas disociaciones térmicas, como las del yoduro 
de hidrogeno, dioxido de nitrogeno, ozono, monoxido de cloro, cloruro de 
nitrosilo, formaldehido y acetaldehido; la combinacion de hidrogeno y yodo 
para producir yoduro de hidrogeno; la polimerizacion del eteno; la hidro- 
genacion del etileno, y otras. El comportamiento de tales reacciones se pone 
de manifiesto en la descomposicion del acetaldehido. Hinshelwood y Hut- 
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chison 3 investigaron esta reaccion, encontrando que era casi totalmente 
homogénea y procedia segun 

2CH 3 CHO > 2 CH, + 2 CO 

Como en este caso hay un incremento en la presion a volumen constante, 
el cambio observado con un manometre que lleva el sistema, se puede em- 
plear para seguir el curso de la reaccion. A partir de estas mediciones <j e 
presion, se calcula k 2 como se indica a continuacion. 

Si designamos por P, a la presion inicial del acetaldehido y x el decre- 
mento en la presion después de un tiempo t, entonces la presion del reactivo 
en este momento es f P, — x) . Cuando la presion del acetaldehido disminuye 
cierto valor x, las del metano y monoxido de carbono se incrementarån en esa 
misma cantidad. Asi obtendremos para la presion total del sistema, P, 

P — ^CH 3 CHO + P CH 4 + Pco 

= (P, - *) + x + x 

= P t + X 

de la cual se deduce que x vale x — P - P,. Corno P, - x es proporcional a 
(a— x) y Pi lo es de a, al remplazar estos valores en la ecuacion (16) 
obtenemos para k 2 




En la tabla 13-3 se dan los valores obtenidos por Hinshelwood y Hut- 
chisort en esta reaccion durante la experiencia, a 518°C con una presion 
inicial de acetaldehido igual a 363 mm de Hg. La constancia de k 2 confirrna 
tanto el orden de la reaccion como lo correcto de la formulacion. 

Entre las muchas reacciones en solucion de segundo orden podemos men- 
cionar a la saponificacion de los diversos esteres por bases, la conversion 
de las nitroparafinas a aci-nitroparafinas por las bases, las reacciones de los 
haluros alquilicos con aminas, la hidrolisis de ésteres, amidas y acetales, 
las esterificaciones de los åcidos orgånicos, la combinacion de los iones 
NH+ y CNO~ para formår urea, y las reacciones de los bromoacetatos 
con los tiosuifatos y tiocianatos. 

Como prototipo senalaremos la saponificacion del butirato de etilo me- 
diante los iones oxhidrilo en solucion acuosa, esto es, 

CH 3 CH 2 CHXOOC,H 5 -f HO- > CH 3 CH 2 CH 2 COO- + C 2 H 5 OH 

estudiada por Williams y Sudborough 4 a 20°C. La mezcla de reaccion se 

3 Hinshelwood y Hutchison, Proc. Roy. Soc, 11 IA, 380 (1926) 
* Williams y Sudborough, /. Chem. Soc, 101, 415 (1912) . 
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TablA 13-3. Descomposicion térmica del acetaldehido a 518°C 
(P. f = 363 mm Hg) 



£ 

( se g) 


x = P — P 

(mm Hg) 


k, ■- 


1 ( * \ 
P,t \ P- x) 


42 


34 




6.79 X 10-6 


i 3 


54 




6.59 


105 


74 




6.71 


190 


114 




6.64 


2iZ 


134 




6.66 


310 


. 154 




6.55 


384 


174 




6.61 


480 


194 




6.59 


665 


224 




6.68 


840 


, 244 




6.72 


1070 


264 




6.86 


1440 


284 




6.88 




Promedio = 


6.69 X 10- 6 mm- 1 seg- i 



preparo poniendo en contacto soluciones de butirato de etilo e hidroxido de 
bario de manera que se formase una concentracion inicial a de éster y b 
de base. El curso de la reaccion se determinaba eliminando periodicamente 
muestras de solucion y valoråndolas con åcido tipo, para determinar la 
concentracion del hidroxido de bario sin reaccionar. Las concentraciones 
de base determinadas de esta manera, dan directamente (b — x), mientras 
que a menos la cantidad de base que ha reaccionado nos da (a — x). La 
tabla 13-4 muestra alguno de los datos obtenidos de esta manera, y los valo- 



T\bla 13-4. Saponificacion del butirato de etilo 
mediante hidroxido de bario a 20°G 



t 


a — x 


b - x 


K 


(min) 


(unidades 


arbitrarias) 


[ec. (12)] 


0 


19.75 


20.85 




5 


14.75 


15.85 


0.0032 


17 


9.40 


10.50 


0.0030 


36 


5.93 


7.03 


0.0029 


65 


3.57 


4.67 


0.0030 



rt's de k> calculados de aquéllos mediante la ecuacion (12). Como compro- 
bacion se busca una representaciori gråfica de la ecuacion (17) para ver 
si se obtiene una h'nea recta. Tal grafica, dada en la figura 13-2, resulta 
lineal. 
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REACCIONES DE TERCER ORDEN 

El tipo mås general de reaccion trimolecular es aquélla en que intervie- 
nen tres moléculas distintas, es decir, 

A + B + C > Productos (20) 

Si se encuentran presentes todos los reactivos a distintas concentraciones ini- 
ciales a, b, c, y x es el decremento de concentracion de cada uno, al cabo 
del tiempo t, resulta la ecuacion de la velocidad de orden tercero siguiente: 

dx 

— = Ua-x){b-x){c~x) (21) 

La formå integrada de (21) es muy compleja. En el caso mås simple, 
cuando dos de las concentraciones iniciales son iguales, es decir a = b, la 
ecuacion (21) se reduce a 

g = A 3 (« (23) 



que por integracion da para A s 
. 1 

Kl = 



a(a = x) a(c — x) j 



t(c - a) 2 

Por otra parte, cuando dos moléculas son idénticas, como en 

2A+B > Productos (24) 

las concentraciones en cualquier instante son (a — 2x) y (b — x). Entonces 
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la ecuacién de la velocidad es 



f£ = * s ( a -2x)*(&-*) (25) 



y k 3 estarå dado por 

2x(2b - a) 



fc- 1 



t[2b- a y 



fl(0 — A - ) J 



a((j — 2 *) 

El caso mås sencillo es una reaccion del tipo 

3A »Productos (27) 

o la reaccion (20) cuando a == b = c. Entonces la ecuacion de la veloci- 
dad es 

dx 



y por integracion 



d] = k,{a - xY (28) 

k i r_j i] ( 29) 

= J_ f^(2iZL^l (30) 
2 tø 2 [ (a-xY J 

De la ecuacion (30) se deduce que el periodo de vida media es 

'--db (31) 

Y de aquf vemos que en tal relacion fi/ 2 es inversamente proporcional a a 2 . 

Solo cinco reacciones de gas homogéneas se conocen como de tercer 
orden, y cada una de ellas comprende la interaccion del oxido nitnco con 
el cloro, bromo, oxfgeno, hidrogeno o deuterio. Como un ejemplo de una de 
éstas tomaremos el trabajo de Hinshelwood y Green 5 en la reaccion 

2 NO + H. > N s O + H.O 

Cuando hay un exceso de hidrogeno, k 3 estarå dada por la ecuacion (26). 
Ahora bien en el instante (' cuando el oxido nftrico se ha consumido la 
mitad 2 x = ajl, y esta ecuacion se convierte en 



, 1 [2b - a , , 2b 1 



(32) 



Esta es la relacion de Hinshelwood y Green usada para evaluar a partir 
de las diversas presiones iniciales dc oxido nitrico fa = f N0 ) e hidrogeno 
(6 = Ph 2 )j y l° s tempos dc observacion, t', de la descomposicion media 



5 Hinshelwood y Green, ]. Chetn. Soc, 128, 730 (1926). 
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del oxido mtrico. Sus resultados, dados en la tabla 13-5, proporcionan cons- 
tantes suficientemente satisfactorias, e indican que la reduccion del Oxido 
mtrico por el hidrogeno es una reaccion de tercer orden. 

Entre las reacciones en solucion que son de tercer orden se encuentran 
la oxidation del sulfato ferroco en agua, la que cxiste entre los iones de 



Tabla 13-5. Cinética de la reaccion 
2 NO + H,, -> N 2 0 + H,0 a 826 °C 





^H 2 


f 




(mm Hg) 


(mm Hg) 


(•eg) 




110 


316 


270 


1.19 x 10- T 


152 


404 


204 


0.91 


359 


400 


89 


1.12 


144 


323.5 


227 


1.10 


181 


209.5 


264 


1.39 


370 


376 


92 


1.17 


300 


404 


100 


1.09 




9 1 rt 


152 


1 IQ 



yoduro y férricos en solucion acuosa, y la accion entre el cloruro de benzoilo 
y los alcoholes en solucion de éter. La descomposicion del åcido hipobromoso 
a un pH constante, en el intervalo de 6.4 a 7.8, es también de tercer orden 
respecto al åcido. 6 

REACCIONES SEUDOMOLECULARES 

Hay muchas reacciones que obedecen una ecuacion de velocidad de pri- 
mer orden, aunque en realidad son bi o trimoleculares. Como ejemplo de 
ellas podemos senalar la descomposicion del sulfuro de carbonilo en agua, 
esto es, 

COS + H,0 > CO , + H 2 S 

De acuerdo con la ley de accion de masas, esta reaccion deberia ser ^ e 
segundo orden, con la velocidad dependiente de la concentracion tanto 
del sulfuro de carbonilo como del agua. En realidad, se encuentra que Ja 
velocidad es de primer orden en relation con el sulfuro de carbonilo e inde- 
pendiente del agua. Las reacciones que presentart este comportamiento w 
Ilaman. seudomolecularcs. 

La naturaleza seudomonomolecular del caso en estudio se explica P° r 
el hecho de que el agua esta presente en tal exceso que su concentracion 
permanece practiramentc constante durante el curso de la reaccion. Bajo 



u Prutton y Maron, / Am. Chem. Soc, 57, 1652 (1935). 
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«stas coadiciones h — x — b, y 

d JL= kÅ a-x)b (33) 

Por integracion de ésta obtenemos: 

fc = 6 fc2= ^io gl0 ^- (34) 
i u — X 

que es la ecuacion de una reaccion de primer orden. Es evidente sin embargo, 
que la nueva constante k no es independiente de la concentracion, como 
sucede con las constantes de primer orden verdaderas, sino que pueden va- 
riar con b cuando ésta varia apreciablemente. En este caso, la constante 
verdadera k 2 se obtiene desde k al dividir ésta por b. 

Aparecen reacciones seudomoleculares siempre que uno o mås reactivos 
permanecen constantes durante el curso de una experiencia. Este es el caso 
de aquéllas que tienen lugar en disolventes que son uno de los reactivos, 
como en el caso de la descomposicion del sulfuro de carbonilo en agua, o la 
estrrificacion del anhidrido acético en alcohol 

(GH 3 CO) ,0 + 2 C 2 H 5 OH > 2 CH 3 COOC 2 H 5 + H a O 

Lo mismo es vålido en las reacciones catalizadas, en el caso de que la concen- 
tracion del catalizador no cambie. La descomposicioii de la diacetonalcohol 



Tabla 13-6. Descomposicion dc la diacetonalcohol en agua 
a 25°C • (Catalizador: NaOH) 



C 


k 




Conc, de NaOH 


(min -1 ) 


k 2 = k/C 


0.0205 


0.0455 


2.22 


0.0292 


0.0651 


2.23 


0.0518 


0.1160 


2.24 


0.0710 


0.1576 


2.22 


0.1045 


0.2309 


2.21 



• LaMer y Miller, /. Am. Chem. Soc, 57, 2674 (1935). 



en acetona en solucion acuosa estå catalizada por los iones oxhidrilo, con la 
velocidad proporcional a la concentracion del alcohol y de la base. Como 
la concentracion de ésta no cambia para una misma experiencia, la ecua- 
cion de velocidad se reduce a una de primer orden respecto al alcohol. Pero 
las constantes de velocidad k obtenidas a distintas concrntracioncs de ba:>e 
no son iguales, como se observa en la tabla 13-6. Para ohtener de ellas la 
constante real de velocidad de scgundo orden, debcmos dividir los valorcs 



572 Capftulo 13: Cinética de las reacciones homogeneas 

de k obtenidos, por la concentracion de los iones oxhidrilo. Si lo hacemos 
se obtienen excelentes resultados en los valores de k 2 , como lo indica l a 
columna 3. 

REACCIONES REVERSIBLES O EN OPOSICION 

La formulacion anterior de las ecuaciones de velocidad comprenden ] a 
suposicion tåcita de que el proceso se efectua en la direccion indicada a n 
una tendencia en sentido contrario. Supuesto justificable solo en aquellas 
reacciones cuyo punto de equilibrio, estå muy desplazado del lado de los 
productos; cuando no sucede asf, los productos formados inician una reac- 
cion opuesta cuya velocidad incrementa conforme se acumulan los mismos, 
alcanzando finalmente un valor igual al de formacion de los productos. En 
este momento la velocidad total se hace igual a cero, y el sistema estarå 
en equilibrio. 

Las reacciones que exhiben esta tendencia a invertirse se denominan 
reversibles o de oposicion. Como ilustracion de una de ellas, y del procedi- 
miento que estamos tratando, podemos elegir la oxidacion del oxido nitrico 
a dioxido de nitrogeno, 

2NO + 0 2 ^±2N0 2 

investigado por Bodenstein y Lindner. 7 Estos encontraron que debajo de 
los 290°C, la velocidad de la reaccion hacia la formacion de dioxido de nitro- 
geno es de tercer orden y procede sin complicaciones en la formå descrita. 
Sin embargo, por encima de esta temperatura la velocidad de disociacion 
se hace apreciable y conduce a un decremento en la velocidad de desapari- 
cion del oxido nitrico y oxigeno. Para dar cuenta de esta reaccion inversa 
procederemos asi : Designamos por a y b a las concentraciones iniciales del 
oxido nftrico y oxigeno respectivamente, y x la cantidad de oxigeno que h a 
reaccionado en el tiempo t. En este instante la concentracion del oxido ni- 
trico es (a — 2 x), la del oxigeno (b — x), y la del dioxido de nitrogeno 
formado 2 x. Por tanto, la velocidad de formacion del dioxido de nitro- 
geno es: 

= k 3 {a - 2 xy(b - x) (35) 
y la de la reaccion inversa 

($)r U2x)i (36) 

como estas velocidades son opuestas entre si, la final resultante dxjdt, debe 



7 Bodenstein y Lindner, Z. physik. Chem., 100, 87 (1922) 
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ser igual a la diferencia entre ambas, es decir, 

dt ~ \dt), \dJJ r 

= k 3 (a ~ 2 x)\b -x)~ ifc 2 (2 *)» (37) 

Esta ecuacion comprende dos constantes, y por lo tanto se requiere otra 
relacion entre £3 y Æ 2 antes de poder evaluarlas. Para obtenerla utilizamos el 
hecho de que cuando la relacion alcanza el equilibrio dx/dt = 0, y, por 
lo tanto 

_ k 3 (a-2x e y(b- x .) 
h (2^ (38) 

donde x e es el valor de x en el equilibrio. Al sustituir este valor de k 2 en la 
formå integrada de la ecuacion (37), se obtiene una expresion que involucra 
a £ 3 Unicamente utilizable para comprobar la cinética de la reaccion. Se 
observarå que se requiere no solo las concentraciones iniciales y x en los 
diversos tiempos, sino también el valor de x s , que se determina dejando pro- 
ceder la reaccion hasta que ésta alcanza el equilibrio y haciendo la medicion 
correspondiente. 

La tabla 13-7 muestra algunos resultados obtenidos por Bodenstein y 
Lindncr durante una experiencia a 339°C. La columna 2 da los valores 



Tabla 13-7. Cinética de la reaccion 
2 NO + 0 2 > 2 NO, a 339°C 



i 

(min) 


[ec. (35)] 


* 3 

[ec. (37)] 


4 


0.58 x lO- 5 


0.58 x 10-5 


5 


0.58 


0.59 


6 


0.57 


0.59 


8 


0.54 


0.58 


10 


0.53 


0.59 


12 


0.50 


0.59 


17 


0.46 


0.61 


22 


0.37 


0.63 



^alculados de k 3 usando unicamente la ecuacion (35), mientras la 3 los pro- 
Porciona debidamente corregidos teniendo en cuenta la reaccion de oposi- 
cion. Mientras las constantes en la columna 2 disminuyen de manera regular 
Gen el tiempo, las de la columna 3 son constantes y confirman la aplica- 
kilidad de la ecuacion (37) en esta reaccion. 

Otras reacciones reversibles que pueden tratarse de manera anåloga a la 
descrita son la mutarrotarion de la glucosa, la combinacion del hidrogeno 
Y yodo, la hidrogenacion del etileno, y la hidrolisis de algunos esteres. 
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REACCIONES CONSECUTIVAS 

Las reacciones qufmicas 

hi s, 

A *B >C (39) 

que proceden de los reactivos a los productos a través de etapas intermedias 
se denominan reacciones Consecutivas. En este caso, cada etapa posee su 
velocidad y constante de velocidad propias. Ademås, si medimos alguna 
de estas velocidades o la combinacion de todas ellas, se observa que depen- 
den de las magnitudes relativas de sus constantes de velocidad en cada 
etapa. Es un hecho bien establecido que en cualquier secuencia de reacciones 
de velocidad variable la mås lenta determina la velocidad global. Lo cual, 
logicamente, es forzoso puesto que cualquier etapa tiene que esperar a otra 
para proseguir. En consecuencia, si, en una reaccion tal como la represen- 
tada por la ecuacion (39), k 1 » k 2 , la conversion de B a C determinarå la 
velocidad de formacion del producto. Por otra parte, si k t » k lf la forma- 
cion de B a partir de A gobernarå la velocidad, y se producirå C desde B 
tan pronto como aparece este ultimo. Sin embargo, cuando k± y k 2 son com- 
parables en magnitud, la velocidad de la reaccion total depende de ambas 
constantes, y la situacion se hace mås compleja. 

Un caso de una reaccion consecutiva que procede en dos etapas con 
constantes de velocidad muy diferentes es la descomposicion del hipoclorito 
de sodio en soluciones alcalinas. Aunque la ecuacion estequiométrica del 
proceso 

3 NaCIO > 2 NaCl + NaC10 3 (40) 

sugiere una reaccion de tercer orden, en realidad es de segundo. Para ex- 
plicar este resultado se ha sugerido que la reaccion procede en dos etapas, 
la primera de las cuales es 

2 NaCIO > NaCI + NaC!0 2 (40a) 

y la segunda 

NaCIO, + NaCIO > NaCI + NaCIO, (40b) 

La suma de las ecuaciones (40a) y (40b) es (40). Para decidir cuål de estas 
reacciones es la que determina la velocidad, Forster y Dolch 8 investigaron 
no solo la descomposicion del hipoclorito sodico sino también la reaccion 
entre el clorito sodico y el hipoclorito para formår clorato. Encontraron 
que la velocidad de la ultima reaccion es aproximadamente 25 veces ma- 
yor que la primera, y en consecuencia la velocidad de la ecuacion (40a) 
debe controlar la de la reaccion total dada por (40). 

» Forster y Dolch, Z. EUktrochem., 23, 137 (1917). 
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El anålisis matemåtico exacto de las reacciones consecutivas con las cons- 
tantes de velocidad comparables es por regla general muy dificil de realizar 
a menos que las reacciones sean de la naturaleza mås simple, como aquélla 
dada en la ecuacion (39). Para mostrar el procedimiento de resolution, 
designemos por a la concentracion inicial de A, x la cantidad de éste des- 
compuesta en el tiempo t, y por y la concentracion de C formada en cada 
instante. Entonces, en el momento ( tendremos C A — (a — x), C r = 3; 
Cb — x — y, puesto que la cantidad total de B originada es x, de la cual 
se ha descompuesto y para producir C. Desde éstas se deduce que la velo- 
cidad de desaparicion de A es: 

~ = k^a-x) (41) 

mientras que la velocidad de descomposicion de B, que iguala a la de for- 
niacion de C, vale 

d l = k 2 {x- y) (42) 
at 

Para hallar la dependencia de las concentraciones de A, B y C con el tiempo 
debemos resolver las ecuaciones de velocidad, lo cual se lleva a cabo por 
integration de la ecuacion (41), hallando x, sustituyendo en (42) e inte- 
grando esta ultima. Como resultado obtenemos las siguientes expresiones de 
las concentraciones: 

C Å ~ (o - x) = ae~*'' (4 3a ) 
C B = (x - y) = -J^L- (e -*,. - e -*,.) (m) 

Cc = kT^Ti [{kl ~ kie ~ k ^ ~ ( kl ~ k ^~ kl '^ (43c) 

La figura 13-3 muestra C A , Cb y Cc como una funcion del tiempo para 
a = 1, fc t = 0.01 y i 2 = 0.02. Se observarå que, mientras la concentracion 
de A decae y C se incrementa continuamente, la concentracion de B alcanza 
un måximo y luego disminuye con el tiempo. Este comportamiento de la con- 
centracion del producto intermedio es caracteristico de las reacciones conse- 
cutivas con valores comparables de las constantes de velocidad y puede 
usarse para identificarlas. En la pråctica la realidad no es tan sencilla, puesto 
que las etapas intennedias se deducen a partir de la reaccion total. Bajo 
e^tas condiciones es necesario seguir no solo la velocidad de desaparicion 
de A. sino las de formacion de B y C antes de poder efectuar el anålisis 
de la reaccion. Ademås, con las de orden mås elevado el tratamiento mate- 
måtico se hace tan dificil que es preciso recurrir a artificios para encontrar 
una solucion del proccso cinético. Sin embargo, cierto numero de reacciones 
consecutivas que han podido resolvcrse, apoyan la validez general del 
ataque descrito antcriormente. 
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Figura 13-3. Dependencia de la concentracion can el tiempo en las reaccionei 
consecutivas. 



REACCIONES PARALELAS 

En este caso, las sustancias que reaccionan, en lugar de proceder en una 
direccion dando un conjunto de productos, siguen varios caminos y produ- 
cen una variedad de aquéllos. Asf, en la nitracion del fenol, se forman p- 
y o-nitrofenoles simultåneamente desde el fenol y åcido nftrico mediante 
las reacciones: 



+ H 4 0 (44a) 




+ H 2 0 (44b) 



N0 2 

7>- nitrofenol 



Si designamos por a y b las concentraciones iniciales del fenol y åcido 
nitnco, y por x las cantidades de estas sustancias que reaccionan, entonces 
en un instante cualquiera la velocidad de formacion del o-nitrofenol estarå 
dado por 

rf( 0 -nitrofenol) = _ x) {f> __ ^ 
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y el del p-nitrofenol mediante 

tf (/»-nitrofenol) 

— = k 2 {a - x) (6 - x) (46) 

De éstas se deduce que la velocidad de desaparicion de los reactivoSj cfx/tft, 
es la suma de las ecuaciones (45) y (46), es decir, 

^= ( kl + k 2 )(a-x)(b-x) (47) 

De igual manera, la relacion de la ecuacion (45) a (46) nos da 

tf (o-nitrofenol) _ k x (a — x) [b — x) 
tf (/»-ni trofenol) k 2 (a — x) [b — x) 

= £ (48) 

k 2 

En consecuencia, si seguimos la desaparicion de los reactivos, se halla la 
suma de las constantes de velocidad, y a partir de las velocidades de forma- 
tion de los productos individuales es posible obtener la relacion fcj/fc 2 - De 
esta suma y cociente se evaluan las constantes individuales. 

Las reacciones paralelas son muy comunes, especialmente en qumiica 
orgånica. La reaccion que da la måxima cantidad de producto se designa 
por reaccion principial, mientras que las restantes se denominan laterales. 



EFECTO DE LA TEMPERATURA EN LA 
VELOCIDAD DE REACCION 

El incremento de temperatura conduce a otro muy considerable de la 
velocidad de reaccion y de aqui de las constantes de velocidad. La unica 

excepcion conocida a esta regla lo constituye la reaccion 2 NO + O;. > 

2 NO, que presenta un coeficiente negativo pequeno de temperatura. Esta 
råpida aceleracion de la velocidad de reaccion se observa en la fase gaseosa 
o liquida, como puede verse desde los datos tipicos citados en la tabla 13-8. 
En la descomposicion de segundo orden del acetaldehfdo en la fase de gas, 
u n aumento de 162°G de temperatura ocasiona un incremento di 450 ve- 
(; es 3 en la constante de velocidad. Por otra parte, en la descomposicion del 
^cido acetondicarboxilico que es de primer orden, 

CO (GH.COOH) , > CO (CH,) , + 2 CO, 

Y que se efectua en solution acuosa el incremento de la constante es de 2,200 
Para un cambio de 60°G unicamente. En esta reaccion se encuentran tabu- 
lados también los periodos de vida media a diversas temperaturas. Estas 
muestran un enorme intcrvalo do variation comprcndido entre 28,200 y 
12 segundos cuando se pasa desde 0° a 60"C. 
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Tabla 13-8. Variation de las constantes de velocidad de la reaction can ] a 

temperatura 



Descomposicion de CH 3 CHO 


Descomposicion de CO(CH 2 COOH) 


n 


en 


fase gaseosa * 




en solucién acuosa f 






seg- 1 (moles/litro) - 1 ] 






f l 2 






(seg) 


703 


0.011 


273 


2.4S x io- 5 : 


»8.200. 


733 


0.035 


283 


10.8 


6,410. 


759 


, 0.105 


293 


47.5 


1,460. 


791 


0.343 


303 


163. 


425. 


811 


0.79 


313 


576. 


120. 


836 


2.14 


323 


1850. 


37.4 


865 


4.95 


333 


5480. 


12.6 



• Hinshelwood y Hutchison, Proc, Roy. Soc.,l\\\, 380 (1926). 
t Wiig, J. Phys. Chem.,34, 596 (1930). 



Arrhenius fue el primero en senalar que la variacion de las constantes 
de velocidad con la temperatura se representa por una ecuacion anåloga 
a la usada para las constantes de equilibrio, es decir, 

dlnk _ E, 

dT RT Z y ' 

En esta ecuacion de Arrhenius, k es la constante de velocidad de la re- 
accion, T la temperatura absoluta, R la constante de los gases en calorias, 
y E, una cantidad caracteristica de la reaccion con dimensiones de energia 
y conocida como energia de actiuacion. Desempena un papel muy impor- 
tante en cinética qmmica. Su significado se discutirå en seguida. 

Al integrar la ecuacion (49) bajo el supuesto de que E, sea una cons- 
tante, obtenemos 

IOglofc = (æ)f + C W 

donde C y C son constantes de integracion. Sin embargo, al integrar entre 
los lfmites k = £i cuando T = 7\ y k = k 2 para T = T?, resulta 



De la ecuacion (51) resulta evidente que tan pronto como conozcamos dos 
valores de k, a dos temperaturas diferentes, es posible e valuar E a ; o bien, 
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si tenemos el valor de ésta y el de k a una temperatura dada, es posible 
calcular esta ultima constante a otra temperatura. 

Para comprobar la validez de la ecuacion de Arrhenius recurrimos a la 
ecuacion (50), que al graficarla segun log 10 k contra l/T debe dar una 
Iinea recta con 

pendiente = 2SR (53) 

v cuya interseccion en el eje de las y nos proporciona el valor de C. Por lo 
tanto, si en tal gråfica se halla una ecuacion lineal, queda confirmada su 
validez. Ademås, midiendo la pendiente de la lmea, se calcula fåcilmente 
E, por medio de la ecuacion (52). 

La figura 13 4 nos presenta gråficas del \og ia k contra 1 jT de los datos 
presentes en la tabla 13-8. Como lo predice la ecuacion de Arrhenius, 
ambas reacciones dan lmeas rectas satisfactorias. A partir de ellas encontra- 
mos la pendiente de la curva de descomposicion del acetaldehido que vale 
— 9920, mientras que la del åcido acetondicarboxilico es —5070. De aquf 
que la energfa de activacion de la primera reaccion es 

E, = -4.58(-9920) 
= 45,500 cal mol- 1 

y para las segundas 

E, = -4.58 (-5070) 
= 23,200 cal mol- 1 

B Al : 1 



'i 




1.50 A 
4.00 B 



Figura. 13-4. Variacion d e la velocidad de reaccion con la temperatura: A descom- 
posicion de acetaldehido en fase de gas; B, descomposicion del åcido acetondicarbo- 
Jcilico en solution acuosa. 
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IA ENERGIA DE ACTIVACION 

En las reacciones que comprenden dos o mås moléculas es logico suponer 
que antes de que proceda, sus moléculas deben estar en contacto, o con otras 
palabras, deben chocar entre si. Si el choque es causa suficiente para que se 
produzca la reaccion, la velocidad de reaccion deberia ser igual a la de cho- 
que. Sin embargo, cuando el numero de moléculas que reacciona en un 
proceso de gases como el que se obtiene a partir de las constantes de veloci- 
dad observadas, se compara con el calculado a partir de la teoria cinética, se 
observa que este ultimo valor sobrepasa al de las moléculas que llevan a cabo 
la transformacion en un multiplo elevado de la potencia diez. Esta discre- 
pancia se explica solo con la suposicion de que las moléculas deben poseer 
una configuracion especial para que reaccionen, o bien necesitan encontrarse 
en un estado de energfa muy elevado, o ambos a la vez. Aunque la configu- 
racion desempefia un papel importante en algunos casos, el término E 
de la ecuacion de Arrhenius y otras consideraciones favorecen definitiva- 
mente el estado de energfa excepcional como requisito båsico de la reaccion; 
es decir, las moléculas deben activarse antes de que puedan reaccionar por 
colision. 

Segun el concepto de activacion, los reactivos no pasan directamente a 
productos, sino que primero adquieren energfa suficiente para sobrepasar 
una barrera de energfa de activacion. Las ideas involucradas se hacen mås 
claras con la ayuda de la figura 13-5. En ésta, A representa la energfa 
promedio de los reactivos, C la de los productos, y B la minima que los 



reactivos deben alcanzar para que reaccionen. Las moléculas en B, se en- 
cuentran activadas o en estado actwado. Como debrn encontrarse en este 
estado antes de que la reaccion pueda proceder, su camino es ABC. En otras 
palabras, las moléculas tienen que saltar la barrera de energla antes de 
que puedan rodar por la colina y formår productos. 




.Estado activo 



I 

cn 



Figura 13-5. Energfa de activa- 
cion. 



E? 

O) 
C 

LU 



Productos 
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La energfa que absorben los reactivos de A para quedar activados y 
reaccionar es la de activacion E„ del proceso A > C. 

Esta energfa es E ay ~ E B — E A , es decir, la diferencia de energia entre 
el estado activado y el correspondiente a la energia promedio de los reac- 
tivos. Por iguales consideraciones la enegia de activacion E„ del proceso 
contrario, C > A, es igual que E, = E B — Ec- En consecuencia, la dife- 
rencia AE, entre E„ y E, es igual que 



Pero AE es la diferencia de energia entre los productos y reactivos, o el 
calor de reaction a volumen constante. Esto significa que procediendo del 
estado activado a los productos, las moléculas dan no solo la energfa absor- 
bida por activncion desde A a B, sino también AE, la que corresponde a la 
diferencia de niveles energéticos de C y A. De aqui se concluye que el coji- 
cepto de energia de activacion no modifica las reacciones termodinåmicas 
entre las energfas de los productos y reactivos. Todo lo que hace es intro- 
ducir dos cantidades térmicas cuya diferencia da siempre el calor de reaccion. 

TEORIA DE LA COLISION DE LAS 
REACCIONES BIMOLECULARES 

La teorfa de la colision en la velocidad de las reacciones intenta dar 
cuenta de la cinética observada en funcion del comportamiento de los siste- 
mas que reaccionan. La aplicaremos primero a reacciones bimoleculares 
y luego a las mono y trimoleculares. 

De acuerdo a la teoria de las colisiones para reacciones bimoleculares, 
dos moléculas reaccionan: (a) si chocan, y (b) si poseen energia de coli- 
sion suficiente para activarse. Esto significa que del total de choques que 
ocurre, solo son fructfferos los que comprenden moléculas activas. En con- 
secuencia, si Z es el numero de moléculas en colision por centfmetro cubico 
en cada segundo en un sistema reaccionante que contiene un mol de reactivo 
por li tro, y q la fraccion activada, la velocidad espeeffica de la reaccion 
bimolecular (;n moléculas por centimetro cubico por segundo, k, estarå 
dada por 



Para reacciones bimoleculares gaseosas, Z y q se calculan con ayuda de la 
teoria cinética dc los gases. Hemos visto en el capftulo 1, ecuacion (46), que 
para un gas que contiene solo una especie de molécula, el numero de las 
que chocan por centfmetro cubico en cada segundo es 



AE = E 0l — £ 0 , 

= {E B - El) - (E B - Ec) 
= E c — E A 



(53) 



k = Zq 



(54) 



(55) 
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donde <j es el diåmetro molecular, u la velocidad molecular promedio en cen- 
timetros por segundo, y n* el numero de moléculas en un cubo de un centi- 
metro de arista. Al sustituir u = 0.921 \/(3RT/M) de la ecuacion (43) 
del mismo capftulo, y agrupando constantes, obtenemos para Z u 



Z n = 0.921 \/2 7r<7\n*y J' 



3 fir 

M 



= 6.51 X 10* 'W-y/J (56) 

Sin embargo, cuando hay dos moléculas distinta, Z — Z lz y resulta 
7 - **„* f 'i+'A * / 8 rRT(M, + Af,) 

= 1.14 X UHtø + „) W ^ T(M ji^ l) W 

Aqui o-i y q. son los diåmetros moleculares, M, y A/ 2 son sus pesos molecu- 
lares, y n*, it* son el nuraero de moléculas de cada especie en un cubo de 
un centfmetro de arista a la temperatura T. Se emplea Z — Z tl cuando 
todas las moléculas que reaccionan son iguales, como en el caso 2 H I — — » 
H : + L; por otra parte se usa Z = Z v > cuando las dos moléculas son dife- 

rentes. como en la reaccion H ; +■ I- * 2 HI. 

La fraccion de moléculas activas q se obtiene también a partir de la teo- 
ria cinética. Las moléculas de un gas se encuentran en constante movimiento 
durante el cual chocan repetidas veces entre si, ocasionando una redistribu- 
cion de la energfa de traslacion, con lo cual una pequena fraccion de las 
moléculas adquiere una energfa considerablemente por encima de la de 
traslacion promedio de todas ellas. Se demuestra, por la ley de distribucion 
de Maxwell que, si un gas contiene n* moléculas en un cubo de un cen- 
tfmetro de arista a una temperatura T, el numero de ellas que posee una 
energfa E o mayor es 

n' = n *e- E ' RT (58) 

Si igualamos E con E a , energfa de activacion, la fraccion de moléculas acti- 
vadas se deduce que segiin la ecuacion (58), es 

n' _ e _ E /KT numero de moléculas activadas 
n* numero total de moléculas 

y éste es también el valor de q. Entonces la expresion de k se convierte en 

jfc = Z«-V« (60) 

donde Z estå dada por la ecuacion (56) para moléculas iguales o por (57) 
cuando son diferentes. 



Teorfa de la colision de las reacciones bimoleculares 583 



Estamos ahora en posicion de comprobar esta teorfa mediante un cålculo. 

Con este fin tomaremos la reaccion 2 HI > H 2 "I" I a a 556°K, para la 

cual el valor observado de k es 3.5 x 10 _7 seg _1 (moles/litro) _1 , y E, = 
44,000 cal. Para el yoduro de hidrogeno „ = 3.5 x 10-"cm, M - 127.9, 
y como 1 mol de gas por litro contiene 6.0 X 10 23 moléculas, n* = 6.0 X 
Insertando estos valores de o, n*, T y M en la ecuacion (56), se deduce 
que Zu es 



Zu = 6.51 X 10 4 (3.5 X 10- 8 ) 2 (6.0 X 10 20 ) 2 ^ 



556 



. 127.9 

= 6.0 X 10 31 moléculas 

Y como 

= e~ E J RT 

— g-44,0O0/1.99X556 

= 5.2 x 10- 1B 

por lo tanto, 

Jc = Zq = 6.0 X 10 31 x 5.2 xlO" 19 
= 3.1 X 10" moléculas que reaccionan por cc por seg 

Al multiplicar este numero por 1,000 y dividirlo por el de Avogadro para 
ob tener los moles de reactivo por litro, obtenemes: 

3.1 X 10 1 * X 1000 

k = — — — =5.2 X 10" 7 moles por litro por seg 

0,0 X 10 2i 

contra el valor experimemal de k = 3.5 x 10 -7 , Conservando en mente la 
naturaleza absoluta del cålculo y las incertidumbres comprendidas, el acuerdo 
entre la teorfa y la experiencia debe considerarse excelente. 

Analoga concordancia se ha obtenido con otras diversas reacciones bimo- 
leculares de gas, y tambicn con numerosas reacciones bimoleculares en solu- 
cion, al ampliar las ultimas ideas expuestas anteriormente. Sin embargo, 
existen muchas reacciones, tanto en fase gaseosa como en solucion, para 
las cuales la teorfa da resultados que son demasiado elevados hasta un 
valor de 10 9 . En tales casos es costumbre escribir la ecuacion (60) en la 
formå 

k = PZe- F 'J RT ( 61 > 

donde P, llamado factor de probabilidad, se inserta para dar cuenta de la 
discrepancia entre las constantes de velocidad observadas y calculadas. P tie- 
ne valores que varfan desde la unidad, para reacciones que siguen la teoria 
de las colisiones hasta 10 -E \ Se ha sugerido que tales reacciones "lentas" 
requieren no solo colisiones entre moléculas que son activas, sino también 
una orientacion critica prefcrente de las moléculas de reaccion. Si este es el 
caso, no todas las colisiones entre las moléculas activadas producirån 
una reaccion, con lo cual la veJocidad calculada sera mayor que la obser- 
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vada. Con esta base es posible explicar factores de probabilidad tan peque- 
nos como 10 -3 6 10"*, pero es muy dudoso que esta explicacion dé cuenta 
de valores de P menores que estos ultimos senalados. En efecto, se observarå 
mås tarde que la teoria de la colision omite considerar la entropia de acti- 
vacion, que no es posible descartar. 

LA TEORIA DE LA COLISION DE LAS 
REACCIONES MONOMOLECULARES 

Resulta diffcil ver como la teona de la colision puede utilizarse para 
explicar el mecanismo de las reacciones monomoleculares, puesto que en un 
proceso en el que participan moléculas de una sola especie, surge inrnediata- 
mente la siguiente pregunta: jComo las moléculas alcanzan en este caso su 
energfa de activacion? La respuesta a esta pregunta fue sugrrida por vez 
primera por Lindemann 9 en 1922, al senalar que la conducta de éstas queda 
explicada si postulamos la existencia de un lapso de tictnpo entre la activa- 
cion y la reaction durante el cual las moléculas o bien reaccionan o son 
deactivadas a las ordinarias. En consecuencia, la velocidad de la reaccion 
no es proporcional a todas las moléculas activadas que existen, sino unica- 
mente a las que permanecen activas. La hipotesis de Lindemann se formula 
con el esquema siguiente: 

A + A ±^=> A + A* (62a) 

A* > Productos (62b) 

donde A representa las moléculas inactivas y A* las activadas, y las diver- 
sas k son las diferentes constante de velocidad para los procesos de velocidad 
respectivos. Ademås, la velocidad de desaparicion de A para formår pro- 
ductos resulta proporcional a la concentracion de A*, esto es, 

- M = k s [A*] (63) 
dt 

donde los paréntesis indican las concentraciones de las diferentes especies. 
Puesto que no se conoce [A*]es necesario obtener una relacion de ésta con A. 
Para lograrlo partiremos del postulado conocido como principio del estado 
estacionario, que establece que cuando existe un producto intermedio de 
vida corta en un sistema en poca concentracion, su velocidad de formacion 
es igual a la de descomposicion. Aplicando este principio a A ", vemos que se 
formå en la ecuacion (62a) con una velocidad £i[A]-, y dcsaparcce con 



9 LindLTnanrij Trans. Faraday Soc, 17, 598 (1922) 
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k^A][A*] en la ecuacion (62a) y otra k 3 [A*] en (63). Por lo tanto, 
k,[Af = k s [A)[A*] + k 3 [A*] 

y 

[A*] = - kl[Af (64) 

Sustituyendo la ecuacion (64) en la (63) obtenemos 

d[A]_ kM^] 2 



dt h + h[A] 



(65) 



La ecuacion (65) predice dos posibilidades limites. Cuando k 2 [A] ^> & s la 
ecuacion se reduce a 

= k[k] (66) 

donde i = kxk^jk-,. Este caso corresponde a una situacion en la reaccion don- 
de la concenlraciån de A es suficientemente elevada como para producir 
una desactivacion apreciable de A* por colision con Sas moléculas inactivas. 
Bajo esas condiciones, la ecuacion (66) predice una reaccion de primer 
orden. Por otra parte, cuando k 3 ^> k 2 [A], la (65) da 

_ d[A] _ hk 3 

~dt *r 1 J 

= kJLA]* (67) 

es decir, la reaccion deberia ser de segundo orden. Esta situacion resultarå 
a bajas concentraciones de A donde la velocidad de activacion se hace 
tan lenta que es la de control. 

Estos cambios en la cinética de las reacciones gaseosas desde un primer 
orden a presiones mås elevadas a otro de segundo cuando las presiones son 
bajas se han observado en muchas ocasiones. En funcion dc la reaccion y la 
temperatura, la transicion desde el primero al segundo orden comieiua 
generalmente entre 10 y 200 mm de Hg, y ordinariamente no se completa 
hasta que la presion es bastante baja. Para ver que sucede, cs conveniente 
definir un paråmetro k' por la relation 

= < 68 > 

En funcion de k' la ecuacion (65) se transforma en 

k> -= - k MA]_ (6g j 
k 3 + kJA] 
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y de aqu'i kf resulta una funcion de [A]. Para presiones bajas esta ecuacion. 
se redncirå a kJ — kj[A], qne corresponde a una reaccion de segundo ordet} 
mientras que para presiones mås elevadas debemos obtener f = k^k^jk^ 
constante. Que asi acontece se observa en la figura 13-6, donde se da 
una gråfica de k contra P it la presion inicial, para la descomposicion det 
azometano 10 a 330 Q G, es decir, 

(CH 3 ) 2 N S >C 3 H t + X a 

Como cabe esperar, k' es independiente de Pj a presiones mås elevadas 
donde la reaccion es de primer orden, y linealmente dependiente de p, 
a bajas presiones donde la reaccion es de segundo orden. Entre ambas, ] a 
velocidad es una combinacion de las reacciones de primcro y segundo or- 
den, como lo muestra la ecuacion (69) 




o- 

Primer orden 



°0 100 200 300 400 

P -mm Hg 

Figura 13-6. Gråfica de K contra P 1 en la descomposicion del azometano a 330°C. 

Cuando se usa la ecuacion (60) para evaluar cn las reacciones unimo- 
leculares el numero de moléculas que se haccn activas debido a las colisiones 
bimoleculares se encuentra que el numero calculado es considerablemente 
menor que el que intervicne en la reaccion. Para dar cuenta de este hecho, 
se sugiere que no solo existen energfas de traslacion involucradas en l a 
activacion sino también la de vibracion. Si incluimos esta ultima, la frac- 
cion de moléculas que se hacen activas es mucho mayor y puede conside- 
rarse igual al numero que existe para reaccionar en muchos procesos n 10 * 
nomoleculares tanto en fase gaseosa como en solucion. 

De aeuerdo con Kassel," la energia dc activacion de una reaccion 
monomolecular se define como la energia minima por mol, de traslacion, 

ln H. C. Rainspcrgcr, /. Am. Chem. Soc.,4% 912 (1927), 
11 Kassel, /. Phys. Chem, 32, 225 (192«). 
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vibracion y rotacion, que posee una molécula para poder reaccionar. Ade- 
mås una parte apreciable de esta energfa debe localizarse en el enlace mas 
débil de la molécula. Cuando tal enlace adquiere la energia necesaria 
se rompe, originåndose una descomposicion. 



TEORIA CINETICA DE LAS REACCIONES 
TRIMOLECULARES 

Las consideraciones de la teorfa cinética indican que las colisiones simul- 
tåneas dc tres cuerpos no son muy probables, y por lo tanto el mecanismo 
de las reacciones de tercer orden no se explican con esta base. Trautz enseno 
que en los gases el tipo de reacciones que nos ocupa se explica en funcion 
de las reacciones bimoleculares. Asi, en la interaccion del NO con el Cl 2 , 
esto es, 

2 NO + Cl s >2NOCl (a) 

postulo la secuencia 

NO + CI 2 i==>NOCl 2 (b) 
NOCl 2 + NO 2 NOC1 (c) 

la suma de las cuales es la reaccion (a). La etapa (b) se supone un equili- 
brio, en la cual su constante K es 

Y = [NOCL] 
[NO][CUl 

y de aqui 

[NOC1J = K[NO][ClJ (70) 
Ademås, la velocidad de formacion del producto esta dado por (c), es decir, 

4Noci] = a , [NO j [NOC] j (71) 

at 

Al sustituir la ecuacion (70) en la (71) resulta 
rf[NOGl] 



dl 



= k'K[NOf[Cl 2 ] (72) 



que es una de tercer orden con k s = k'K. De manera anåloga se explican 
las reacciones dc gas de tercer orden, observadas con el NO. 



REACCIONES EN CADENA 

En 1906 Bodenstein y Lind, al cstudiar la cinética de combinacion del 
hidrogono y bromo para formår broniuro de hidrogeno, hallaron que la 
velocidad del proceso no pod'ia representarse por una ecuacion deducida 
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sobre una base simple, sino que tema que expresarse en el intervalo de tem- 
peraturas de 200 a 300°G por la relacion 

</[HBr] _ /c[H 2 ] [Br^ 

dt ~ ] ^THBr] (73) 
fBr 2 l 

Christiansen, Hcrzfeld y Polanyi en 1919-20 encontraron una explicacion 
satisfactoria de la ecuacion (73). Estos investigadores postulaban que la 
primera etapa en la reaction es una disociacion de las moléculas de bromo 
a åtornos de bromo 

Kl 

( 1 ) Br 2 > 2 Br 

seguidas después por las reacciones 

(2) Br + H 2 > HBr ■+- H 

(3) H + Br 2 — ~> HBr + Br 

(4) H -f HBr »H. + Br 

(5) Br-f-Br »Br, 

De acuerdo con este mecanismo, el HBr se formå en las etapas (2) y (3) 
y desaparece en la (4). En consecuencia, la velocidad de formation del HBr 
estå dado por 

= £ 2 [Br][H 2 ] + * s [H][BrJ - * 4 [H][HBr] (a) 

dt 

Coino los dtomos H y Br son intermedios de \ida corta, podemos aplicarles 
el principio de estado estacionario. Asf obtendiemos 

= A.[Br][HJ - A<[H][BrJ - A«[H][HBr] = 0 (*>) 

^ = ^[Br.] + Jt,[H][BrJ + *,[H][HBr] - /c.,[Br][H 2 ] - * 5 [Br] 2 = 0 (c) 
dt 

La solution simultånea de las ecuaciones (b) y (c) nos da 

[BrJ . [fe^J- » 



ml _ fc,(fei/*i) l/ '[H» l[Br,]V « 

lHJ ~ _ ibdB?T+ *.[HBr) ~~ W 
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que, por sustitucion en la ecuacion (a), nos da finalmente 



d[HBr] _ 2ki(kt/k i yi i [K i }[Br 1 } 1 < * 



Las ecuaciones (73) y (74) son de formå idéntica. Muestran que k — 
2 k 2 (k 1 /k s }^ y k f = k 4 /k 3 ; es decir, k y k" estån compuestas de diversas 
constantes de las etapas individuales de reaccion. 

Un proceso como el anterior, que se verifica en varias etapas sucesivas 
y se inicia con otia primaria adecuada, se denomina reaccion de cadena. 
En la reaccion bromo-hidrogeno y en la de cloro-hidrogeno, que es anå- 
loga en conducta, la etapa inicial es la aparicion de los åtomos bromo o 
cloro. Estos resultan como consecuencia de disociacion térmica o fotoqumiica 
de las moléculas, o se pueden producir por introduccion de vapores metå- 
licos, tales como el sodio, que dan åtomos segun una reaccion del tipo 

Na+Cl 2 >NaCl + Cl 

En otros casos, la cadena se inicia con la aparicion de los radicales libres, 
como CH,, C 2 H 3 , 6 CH 3 CO, que reaccionan con moléculas pero eventual- 
mente regeneran propagando la reaccion. Finalmente, una cadena inicia 
también en la pared del recipiente. Asi sucede en los casos H 2 4- 0 2 , 
GS 2 + Q yCO + Q 

Ejemplo de una reaccion que procede por el mecanismo de radicales 
libres es la descomposicion gaseosa del etano, cs decir, 

C,H b >C 2 H 4 + H 2 

Esta reaccion, se encuentra experimentalmente que es de primer orden, 
es decir, 



= (15) 

at 



Puesto que se han detectado radicales libres en este caso, se ha propuesto 
el mecanismo siguiente para dar cuenta de los resultados observados: 

(1) C,H,-iU2CH, 



(2) CH 3 + C 2 H, CH 4 + C 2 H S 

(3) C 2 H 5 C 2 H4 + H 

(4) H + C 2 H 6 -i* H 2 + C 2 H 5 

(5) H + CHACH, 
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Este esquema de reaccion, con la ayuda de las aproximaciones <Jel estado 
estacionario usual, conduce a 

k = {-2kr) < 76 > 

La inspeccion de las etapas (1) a (5) para la reaccion del hidrogeno. 
bromo revelarå que no todos los grados de una reaccion de cadena operan 
en fa vor de su prosecucion, sino que alguno conduce a la rotura de dichas 
cadenas. Asf, las reacciones (1) a (4) favorecen la propagacion al formarse 
åtomos de hidrogeno y cloro, mientras que la ( 5 ) al eliminar bromo contri- 
buye a la detencion de la cadena. Lo mismo es vålido en la combinacion 
de dos åtomos de hidrogeno para formår una molécula. Otro factor de im- 
portancia en la terminacion de las cadenas, es la colision de los propagadores 
con las paredes del recipiente. Estas colisiones conducen a una desactivacion 
o bien a una reaccion del agente activo con las paredes. La consecuencia 
es en cualquier caso una rotura de cadena. 

Como ejemplos de lo expuesto podemos senalar a las oxidaciones de 
varios hidrocarburos gaseosos, fosfina, y alcohol metilico; la descomposicion 
del ozono, y las reacciones fotoqufmicas. Existen indicaciones de que algunas 
reacciones en solucion, como la oxidacion del sulfito sodico por el oxfgeno, 
y la descomposicion de ciertos åcidos por el sulfurico proceden por este 
mecanismo. 



LA TEORIA DE LAS VELOCIDADES ABSOLUTAS 
DE REACCION 

La teorfa de las velocidades absolutas de reaccion," llamada también 
frecuentemente la teorfa del estado de transition, se basa en mecånica esta- 
dfstica y representa otra aproximacion a la cinética de las reacciones. Esta 
teorfa postula que las moléculas antes de realizar una reaccion deben formår 
un complejo activado en equilibrio con los reactivos, y que la velocidad 
de una reaccion cualquiera estå dada por la de descomposicion de dicho 
complejo para formår productos. Asf, si una molécula A se combina con 
otra B, las etapas que se postulan se representan mediante el sifuiente 
esquema 

A + B < — > [A . B}* Productos 

Reacti\os Complejo 
aet ivado 

El complejo activado se supone que posee ciertas propiedades de una 
molécula ordinaria, y también cierta estabilidad temporal. Con estas ideas 
basicas Eyring fue capaz de demostrar que la cons'ante de velocidad k 

" Eyring, /. Chern. Physics, 3, 107 (1935); Wynnc-Joncs y Eyring /. Chem 
Physics, i, 492 (1935). 
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de cualquier reaccion, sin distincion del grado molecular u orden, estå dada 
por la expresion 

k = m K * (78 > 

En esta ecuacion R es la constante del gas en ergios mol^ 1 grado-'; N, es 
el numero de Avogadro; h, la constante de Planck, igual a 6.625 x 10 _2r 
erg-seg; T, la temperatura absoluta, y K*, la constante de equilibrio para 
la formacion de los complejos activados desde los reactivos. Si tenemos en 
cuenta la termodinåmica, podemos escribir 



AF* 

In K* = 



RT 

(AH* - TåS* 
RT 



(79) 



donde AF*, AH* y AS* son respectivamente, la energfa libre, entalpia y 
entropia de activacion. Al introducir la ecuacion (79) en la (78), resulta 
para k 

6 

En consecuencia, cuando se conoce k y AH* de una reaccion a una 
temperatura dada, se puede hallar AS*. 

La ecuacion (80) es la relacion fundamental de la teoria del estado de 
transicion. El valor de AH* necesario para usar en esta ecuacion se obtiene 
a partir de la energfa de activacion observada experimentalmente, E„ de la 
siguiente manera: Para reacciones en solucion, para las de gases donde 
las constantes de velocidad se expresan en unidades de presion, y para las 
de gas de primer orden cuya estå dada cn unidades de concentracion, 
A//* estå relacionada con E, mediante la expresion 

A/f* =E a - RT (81) 

Sin embargo, en reacciones de gas de segundo orden con k dada en 
unidades de concentracion 

AH* = E, - 2 RT (82) 
mientras que en las de tercer orden 

AH* = E a - 3 RT (83) 
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Ademås, en las ecuaciones (80a) o bien (80b) el tiempo en k se expresa en 
segundos. Bajo tales condiciones el valor de AS* obtenido sera para estado 
tipo que corresponde a las unidades de concentracion empleadas para 
expresar k. Asi, cuando éstas se dan en moles por litro el estado tipo es 1 mol 
por litro; para gases en atmosferas, cada gas a 1 atm de presion, para el 
numero de moléculas por cm 3 , una molécula por cm 3 , etc. 

La comparacion de la ecuacion (80a) con la (61) de la teoria de coli- 
sion muestra que esencialmente 

PZ = ^r (84) 

A h 

y en consecuencia, la dificultad ocasionada en la uitima teoria por la pre- 
sencia del factor de probabilidad P, queda reconciliada con la introduccion 
de la entropia de activacion. Aunque ahora no es posible evaluar teorica- 
mente AS* sino en el caso de las reacciones mis simples, la teoria de las 
velocidades absolutas representa un paso, en la aclaracion de la cinética. 
Ademås, su usoha demostrado también ser provechoso en otras direcciones. " 

EFECTO DE LA SAL PRIMARIA EN 
LAS REACCIONES IONICAS 

Las constantes de velocidad de las reacciones en solucion que compren- 
den a sustancias no electrolfticas o a éstas y a iones, se encuentran inafecta- 
das por la presencia de los electrolitos. Por otra parte, las constantes de 
velocidad de las reacciones entre los iones son sensibles a la variacion 
de la fortaleza ionica de la solucion y cambia con la uitima, dependiendo de 
las cargas de los iones que reaccionan. 

Para explicar la existencia del efecto de la sal primaria, Bronsted 14 en 
1922 sugirio una teoria de las reacciones ionicas que en esencia es un caso 
especial de la teoria de las velocidades de reaccion absolutas. Aqui seguire- 
mos un tratamiento especial debido a Bjerrum porque es mås simple que 
el de Bronsted. Bjerrum postulaba que los iones reaccionan para formår un 
complejo activado en equilibrio con los reactivos, y que la velocidad 
de reaccion es proporcional a la concentracion del complejo. Asi, r.ualquier 
reaccion ionica entre A*t. y B : b se representan mediante el esquema 

A'a + B*b —=± [(A • B) > Productos (85) 

reactivos complejo activado 

donde z A y z B son las cargas de los dos iones, mientras que (z Å + z B ) es l a 
del complejo activado. Si designamos por Cx a la concentracion del com- 

« Ver Classtonc, LaidJer y Eyring, The Theory 0 / Rate Processcs, McGraiv-HiU 
Book Company, Inc., Nueva York, 1941. 

14 Vea Bronsted, Chem, R ev , 5, 231 (1928), para ver U n tratado muy extenso 
de esta rn.iteria. 
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plejo en un instante cualquiera, la velocidad en el instante t, es 

^ t = k'C* (86) 

Pero, como el complejo estå en equilibrio con los reactivos, la constante 
termodinåmica de equilibrio K sera igual 



a A a B 

(87) 



C x f x 



(C Å f A )(C B f B ) 

Los distintos valores de a, C y f representan las actividades, concentraciones 
y los coeficientes de actividad de ]as especies respectivas. Desde la ecua- 
cion (87) se deduce que Cj vale 

C z = (KC A C B ) f J± 
fx 

que por sustitucion en la ecuacion (86) nos da para la velocidad 



CaC b (88) 



donde k a = k'K. 

La ecuacion (88) indica que la constante k evaluada experimentalmente, 
como se obtiene desde la ecuacion ordinaria de velocidad en el proccso 
descrito en la ecuacion (85), esto es, 

no es una verdadera constante sino que involucra los coeficientes de acti- 
vidad de los reactivos y del complejo. En efecto 

k = kJ4^ (89) 

Jx 

Como los coeficientes de actividad de los reactivos y los complejos cargados 
dependen de la fortaleza ionica de la solucion, la constante de velocidad k 
sera una funcion también de la fortaleza ionica. Al aplicar la teoria de 
Debyc-Hiickel de los coeficientes de actividad ionica, se demuestra que 
en soluciones diluidas k dcbe variar con la fortaleza ionica p de acuerdo 
con la ecuacion 

/( 

log, o — = 2 Az A z B V/a (90) 
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donde A es la constante de Debye-Hiickel. 15 Segun la ecuacion (90), una 
gråfica de log 1() k 6 de logio k/k 0 contra V ju, debe ser lineal, con una pen- 
diente igual a (2Az A z B ), es decir, dependiente solo del Producto z A z B de las 
cargas de los iones que reaccionan. Este requisito estå de acuerdo con los he- 
chos observadoSj y se indica en la figura 13-7, en la cual se grafica el 
logxo/r/fco contra V/t P ara una sene de reacciones con diversos valores 




Figura 13-7. Efecto de la sal primaria en las reacciones ionicas. 

de z A z B . Las lmeas solidas son las predichas por la ecuacion (90), mientras 
que los puntos nos dan los valores de los resultados experimentales. 

Se observarå que cuando z A z B = 0, como en el caso de la reaccion entre 
un no electrolito y un ion, el efecto de la sal primaria es esencialmente 
cero, lo cual es cierto para una reaccion del tipo 

CH 2 ICOOH + CNS- > CH 2 (CNS)COOH + I 

Cuando z A z B es positiva, como en el caso de la reaccion 

CH 2 BrCOO- + S.O 3- > CH 2 (S 2 0 3 )GOO- + Bi- (z A z B = +2) 

el efecto salino sera positivo, y k se incrementarå con la fortaleza ionica. 
Finalmente, cuando z A z s es negativa, como en 

[Go(NH 3 ) 5 Br] + + + OH" > [Co(NH 3 ) : ,OH] + + + Br-{z Å z B = -2) 

el efecto salino es negativo, y k decaerå con el incremento de la fortaleza 
ionica. 



15 Véase la tabla !1 U, capitulo II 
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CATALISIS 

Es un hecho bien conocido, que la velocidad de muchas reacciones cam- 
bia al introducir ciertas sustancias diferentes de los reactivos que aparecen 
en la ecuacion estequiométrica del proceso. Asi, una pizca de dioxido de 
manganeso provoca el desprendimiento de oxfgeno del clorato de potasio, 
los hidrocarburos no saturados se hidrogenan en presencia de nfquel, el di- 
oxido de azufre se oxida a trioxido en presencia de platino, y el yodo acelera 
la descomposicion del oxido nitroso. En todos estos procesos, las sustancias 
extrafias afiadidas permanecen sin alteracion al final de la reaccion y 
pueden usarse de nuevo otra vez. Cualquier sustancia que modifica la velo- 
cidad de una reaccion quimica sin que ella misma sufra alteracion se deno- 
mina catalizador, y al fenomeno en si se designa como catålisis. 

El poder de un catalizador yace en su capacidad para cambiar la velo- 
cidad a la cual una reaccion, determinada por las relaciones de energfa 
libre tiene lugar. Una reaccion es factible de realizar si su variacion de 
energfa libre es negativa. No obstante, aun en este caso, la velocidad de trans- 
formacion es a veces tan lenta que parece como si los reactivos fuesen inertes. 
En tales casos, el fin del catalizador es acelerar la reaccion y permitir una 
aproximacion mås råpida al equilibrio. Desde el punto de vista termo- 
dinåmico, por ese motivo, la catålisis no introduce ninguna complicacion 
en las relaciones energéticas del sistema. La energfa libre, el calor de reac- 
cion y la entropia de una reaccion siguen siendo iguales tanto en el caso 
de que aquélla proceda per se o sea acelerada por un catalizador. 

Como un catalizador no cambia el valor de AF 0 de una reaccion, tam- 
poco modifica la constante de equilibrio. Por lo tanto, si se altera la reaccion 
directa debe alterarse también la de sentido contrario. Con otras palabras, 
un catalizador debe acelerar tanto las reacciones en un sentido como en el 
opuesto. La experiencia demuestra que asf sucede. En ocasiones parece 
que el catalizador modifica la constante de equilibrio, pero entonces un 
estudio del problema revela que o bien participa el catalizador activamente 
como un reactivo, o existe alguna complicacion no prevista. 

La actividad de un catalizador se incrementa generalmente con la con- 
centracion, aunque esto no es invariablemente cierto. Ademås, la concentra- 
cion del catalizador aparece en la ecuacion de la velocidad, lo que sugiere 
que aquél participa como un reactivo pero que se regenera al finalizar la 
secuencia de las etapas de reaccion. Sin embargo, esta funcion no constituye 
su unico efecto, sino que usualmente conduce a un decrecimiento de la 
energia de activacion; y este descenso de la barrera de energfa entre re- 
activos y productos ocasiona una reaccion de velocidad mås elevada. 

La catålisis puede ser homogénea o heterogénea, segun que el catalizador 
forme una sola fase con los reactivos o constituya una fase separada. Aqui, 
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consideremos la catålisis homogénea de los gases y en solucion, mientras 
la heterogénea se discutirå mås tarde en el capitulo 20. 

CATÅLISIS HOMOGÉNEA EN LOS GASES 

Un ejemplo familiar de catålisis lo ofrece la oxidacion del dioxid© de 
azufre a trioxido en presencia de oxido mtrico en el proceso de las cåmaras 
del åcido sulfurico. El oxido mtrico cataliza también la oxidacion del 
monoxido de carbono a dioxido y la descomposicion del oxido nitroso en 
nitrogeno y oxfgeno. La ultima reaccion es catalizcda también por los vapo- 
res de yodo, cloro y bromo. Los vapores de yodo son efectivos tamhién en 
acelerar la descomposicion de los éteres metil etilico, dietilico y diisopro- 
pilico. Sin la catålisis estas descomposiciones procederian monomolecular- 
mente con energfas de activacion de 54,500, 53,000 y 61,000 calorias en 
cada caso. Sin embargo, en presencia del vapor del yodo la descomposicion 
tiene lugar por un mecanismo bimolecular que comprende una molécula 
de éter y de yodo, con energfas de activacion de 38,000, 34,300 y 28,500 ca- 
lorias respectivamente. 

Para una discusion mås amplia podemos elegir la descomposicion del 
acetaldehfdo. Esta procede como una reaccion de segundo orden, con una 
energia de activacion de 45,500 calorias, pero si introducimos vapores de 
yodo al sistema, se encuentra que la velocidad estå dada por dx/dt = 
^acetaldehido^' donde k es aproximadamente 10,000 veces mayor a 5I8°G 
que dicho valor en ausencia de yodo. Ademås, la energia de activacion se 
reduce a 32,500 calorias. Para explicar estas observaciones se ha sugerido 
que, en vez de la descomposicion directa a metano y monoxido de carbono, 
la reaccion en presencia de vapor de yodo se verifica en dos etapas: 

CH 3 CHO + l 2 > CHJ + HI + CO 

CH 3 I +HI >CH, +I 2 

La primera de éstas, se considera que es la que procede con mayor lentitud 
y por lo tanto la que condiciona la velocidad. Como este mecanismo involu- 
cra una energia menor, la reaccion puede verificarse con mayor rapidez. 

CATÅLISIS HOMOGÉNEA EN SOLUCION 

Las reacciones homogéneas catalizadas en solucion son muy comunes, 
como se puede juzgar en la tabla 13-9. De particular interés son las cata- 
lizadas por los iones hidrogeno y oxhidrilo, y por los åcidos y bases en el 
sentido mis amplio. Las reacciones catalizadas por los iones hidrogeno 
solamente se dice que lo estån especificamente por este ion. En estos casos, 
la velocidad es proporcional a la concentracion del sustrato, es decir, la 
molécula o ion reaccionante y ademås a la concentracion de los iones hidro- 
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geno que catalizan. En reacciones especificamente catalizadas por el ion 
oxhidrilo, la velocidad es proporcional a la concentracion del sustrato y a 
los iones oxhidrilo. El ultimo tipo de catalisis se ilustra con los datos sena- 
lados en la tabla 1= correspondiente a la descomposicion catalizada por 
el ion oxhidrilo de la diacetonalcohol en agua. 

Senalando una distincion con el ion de hidrogeno y oxhidrilo especfficos, 
trataremos de la catalisis con åcidos y bares gener alizadas. En el primero 



Tabla 13-9. Reacciones en solucion catalizadas homogéneamente 



R.ea.ccion 


Catalizador 


Solvente 




HBr HPT HT 

* A J— 1 1 ^ X 1 V 1 , XXX 


H O 


Oxidacion de pcrsulfcitos 


Ag+ 




Ce+ + + + + S,0~- 
3 


I- 


K,0 


Inversion de la mentona 


C 2 H } 0- 


C 2 H-OH 


Inversion de la sacarosa 


H+ 


H.p 
ir n 


Hidrolisis de esteres, amidas, acetales, 


H+ 


Descomposicion del acido diazoacético 


H+ 




Hidrolisis del acido sulfamico 


H+ 




Hidrolisis de Jos pirofosfatos 


H+ 


H,0 


Descomposicion del mtroso-triacetona-armna 


OH- 


H 2 0 


Descomposicion de la triacetonalcohol 


OH- 


H 2 0 


Con version de la acetona a triacetonalcohol 


OH- 


H*0 


Hidrolisis del etilortocarbonato, ortoacetato 






y ortoprøpionsto 


Acido generalizado 


K,0 


Oxidacion de los åcidos fosforoso e hipofosfo- 






roso por el yodo 


Acido generalizado 


H 2 0 


Reagrupamiento del N-brom c-acetaniiida 


Acido generalizado 




Descomposicion de la nitramida 


Base generalizada 


KJJ, alcohol isoa- 
rallico, m-cresol 


Isomerizacion del nitrometano 


Base generalizada 


H.O 


Mutarrotacion de la glucosa 


Acido-base 


H 2 0 




generalizado 


H 2 0 


Enolizacion de la acetona 


Acido-base 
generalizado 


'Uetilacion del /?-naftol 


Acido-base 
generalizado 


CH 3 COOH 



de los casos todas las especies presentes en la solucion åcida en el sentido de 
Bronsted actuan como catalizadores de la reaccion. Asf, sin un sustrato S, 
sometido a la accion catalftica de un acido generalizado, se deja reacciona: 
en una solucion de acido acético y acetato de sodio en agua, tenemos en 
esta solucion los åcidos H 2 0, H 3 0 + y CH 3 GOOH(HA), y de aquf que 
la velocidad de reaccion del sustrato quedarå dada por 

^ = &h,oCh,oCs + Ah.o+Ch.o^Cs + &haChaCs 

= C S (kH t oCllJ) + k H ,0*CK,O* + fcHxCHA) (91) 
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De un conocimiento de las diferentes concentraciones, eligiendo condiciones 
experimentales adecuadas, se evaluan los diferentes k, denominadas coefi- 
cientes cataliticos, obteniéndose asi la velocidad de reaccion total. Por otra 
parte, en la catålisis båsica generalizada, el sustrato estå catalizado por las 
bases comprendiendo a éstas en su sentido mås general. En este caso, si se 
permite que el sustrato S reaccione con la mezcla mencionada antes, las 
bases presentes son H s O, OH-, y iones acetato (A-), y la ecuacion de 
la velocidad se convierte en 

dx 

= C s (& h , 0 Ch 2 o + £oh— Cour + kji-Cx-) (92) 

Usando de nuevo métodos adecuados, se encuentran los coeficientes catali- 
ti cos de algunas bases, y de ellos se obtiene la velocidad total de la reaccion. 

Finalmente hay algunas reacciones, que como la enolizacion de la ace- 
tona o la mutarrotacion de la glucosa se encuentran sometidas a una catå- 
lisis de åcido-base. En tales reacciones, la velocidad total es la suma de los 
productos de los coeficientes catalfticos, la concentracion del sustrato, y la 
concentracion de todas las especies åcidas y båsicas presentes; es decir, 
la ecuacion de la velocidad total es la suma de las expresiones del tipo 
dado en (91) y (92). 

En la catålisis generalizada åcida, båsica o de åcido-base los coeficientes 
catalfticos varian ampliamente. Con los åcidos, los coeficientes se incre- 
mentan con la fortaleza del åcido e igual sucede con las bases. 

CATÅLISIS NEGATIV A 

Las velocidades de algunas reacciones se inhiben fåcilmente por la pre- 
sencia de pequenas cantidades de algunas sustancias. Como ejemplos de 
esta catålisis negativa podemos mencionar la accion inhibidora del bromo 
en la reaccion del cloro-metano, asi como la de numerosos alcoholes y alde- 
fudos en la oxidacion del sulfito sodico en solucion. L a facilidad con q" e 
tales sustancias inhiben la reaccion, cuando se encuentran presentes incluso 
en pequenas cantidades, sugiere que se trata de una reaccion procediendo e n 
cadena, y que la accion de los cataliradores negativos resulta de su capaci- 
dad para reaccionar con los propagadores de cadena para finalizar a és ta - 
Båckstrdm ha confirmado la idea en el caso de la inhibicion de la oxidacion 
de sulfito sodico, y es muy probable que anaioga explicacion sea vålida en 
otros casos. 
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PROBLEMAS 

1. A 100°C se observa que la reaction A » 2 B + C es de primer orden. 

Comenzando con A puro, se encuentra que al cabo de 10.0 minutos la presion total 
del sistema es de 176.0 mm de Hg, y después de un liempo considerable es 270.0 mi- 
lfmetros de Hg. A partir de estos datos hallar (a) la presion inicial de A; (b) la 
presion de A al final de las 10.0 minutos; (c) la constante de velocidad de la reac- 
tion, y (d) el periodo de vida media. Respuesta: (d) 10.7 min. 

2. Un radioisotopo artificial se descompone segun una ley de primer orden con un 
pmodo de vida media de 15 minutos. ;En cuAnto tiempo se descompondra. el 80% 
de la muestra? 

3. A partir de la constante de la velocidad media de descomposicion del azc- 
isopropano a 270 D C, dada en la tabla 13-2, calcular: (a) el porcentaje de la muestra 
original descompuesta después de 25 segundos, y (b) el tiempo requerido para que 
la reaction se haya efectuado un 95%. 

4. Heppert y Mack [/. Am. Chem. Soc, 51, 2706 (1929)] dieron los siguientes 
datos de la descomposicion en fase gascosa del oxido de etileno en metano y monoxido 
de carbono a 414.5°C: 

Tiempo (min) 0 5 7 9 12 18 

Presion (mm) 116.51 122.56 125.72 128.74 133.23 141.37 

Deimostrar que la descomposicion sigue una reaction de primer orden, y calcular la 
constante de velocidad espetifica media. Respuesta: k 1 = 0.0123 min -1 . 

5. A 25°C el periodo de vida media de descomposicion del N ; O r es de 5.7 horns 
Y es independiente de la presion inicial de éste. Calcular: (a) la constante espetifica 
de velocidad, y (b) el tiempo necesario para que la reaction se Ueve a cabo en 
un 90%. 
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& La descomposicion catalizada del H 2 0 2 en solution acuosa va seguida de una 
elimination de voliimenes iguales de muestra a diferentes intervalos de tiempo y a j 
titularlos con KMn0 4 para determinar el H. ; 0 2 sin descomposicion, se obtienen ^ 
siguientes resultados: 

Tiempo (min) 5 10 20 30 5 0 

Ml de KMnO t 37.1 29.8 19.6 12.3 5.0 

Mostrar gråficamente que la reaction es de primer orden. Determinar entonces: 
(a) el valor de la constante de velocidad, y (b) el valor en ml de KMn0 4 requeri- 
dos para la titulacion de la muestra removida cuando / = 0. 

Respuesta; (a) 0.0437 mir -i. 

7. La velocidad de saponificacion del acetato metilico a 25°C fue estudiada ha- 
ciendo una solution 0.01 molar en ålcali y éster, y titulåndola en diferentes intervalos 
de tiempo con åcido eståndar. Asi se obtuvieran las datos siguientes: 

Tiempo (min) 3 5 7 10 15 21 25 

Concentr. de 

la base hallada 0.00740 0.00634 0.00550 0.00464 0.00363 0.00288 0.00254 

Demostrar con un método gråfico que la reaction es de segundo orden, y determinar 
La constante de la velocidad especffica. Respuesta: 11.7 (mol/litro) _1 min -1 . 

8. De los datos del problema anterior, calcular el tiempo requerido para que 
la reaction proceda un 95%, si las concentraciones initiales de la base y éster son 
0.004 moles/Iitro en cada caso. iCuål sera el penodo de vida media en este caso? 

9. La siguiente reaction [Maron y LaMer, J. Am. Chem. Soc, 60, 2588 (1938)] 

CH 3 CIL,N0 2 + OH- >H 2 0 + CH 3 GH=NO- 

es de segundo orden, con la velocidad proporcional a las concentraciones de nitroetano 
y iones OH- . La constante de velocidad especifica a OC es 39.1(moles/litrc>) _1 min- :1 . 
^Después de cuånto tiempo sera neutralizada un 99% de base en una solution que 
contiene 0.005 moles/litro de nitroetano y 0.003 moles/Iitro de NaOH a 0°C? 

10. La tabla siguiente da los datos cinéticos (Slator, J. Am. Chem. Soc, 85, 
1286 (1904)] de la reaction entre en Na 2 S 2 O s y el CH 3 I a 25°C, donde las con- 
centraciones se expresan en unidades arbitrarias: 

Tiempo (min) 0 4.75 10 20 35 55 m 

Na 2 S 2 0 3 35.35 30 .5 27.0 23.2 20.3 18.6 17.1 

CH 3 I 18.25 13.4 9.9 6.1 3.2 1.5 0 

Demostrar que la reaction es de segundo orden, y calcular la constante de velocidad 
especifica media. Respuesta: 1.97 X 10 -3 - 

11. La conversion del åcido hidroxivalérico en valerolactona a 25°C en una solu- 
tion de HCI 0.025 iV fue seguida de una titulacion con base estandar. Los datos 
obtenidos fueron: 

Tiempo (min) 0 48 124 289 m 

Cc de base 19.04 17.60 15.80 13.37 10.71 

;Cu£I es el orden de la reaction y la constante de velocidades especifica media? 

12. A 25°C la constante de velocidad especifica en la hidrolisis del acetato eti- 
lico por la NaOH es 6.36 (moles/litro) _1 min -1 . Comenzando con concentraciones 
de base y éster de 0.02 moles/litro. ;Cuil cs la proportion de ésfer hidrolizada en 
LO minutos? 
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13. En la reduccion 2 FeCl 3 + SnCl 2 > 2 FeCl 2 + SnCI 4 en solucion acuosa, 

se obtuvieron loa datos siguientes a 25 °C 

t (min) 1 3 7 11 40 

Y 0.01434 0.02664 0.03612 0.04102 0.05058 

donde y es la cantidad de FeCl 3 que ha reaccionado en moles por litro. La concentra- 
cion inicial de SnCl 2 y FeCI 3 eran 0.03125 y 0.0625 moles/litro, Demostrar que la 
reaccion es de tercer orden, y calcular la constante de velocidad especifica media. 

Respuesta: 86 (moles/litro) -^rmn -1 . 

14. Una sustancia se descompone segiin una reaccion de orden cero con una 
constante de velocidad k. (a) <:Cuål es la expresion del periodo de vida media, 
cuando la concentracion irjicial es o? (b) ,;Cuårito tardarå la reaccion en realizarse 
completamente? 

15. Demostrar por diferenciacion que la ecuacion (12) es la solucion integral 
de (11). 

16. Supongamos que una sola sustancia A reacciona con una velocidad de or- 
den n para dar productor, donde este numero puede ser entero o fraccionario. Supo- 
niendo que C 0 sea la concentracion inicial de A, y C la correspondiente al instante t, 
deducir 

(a) La expresion de la velocidad de reaccion. 

(b) La formå integrada de la ecuacion de la velocidad. 

(c) Si la ecuacion de velocidad obtenida en (b) se aplica para todos los valores 
de n. 

17. Designando por tf al periodo de vida que corresponde a una fraccion / de A, 
que ha reaccionado en ei tiempo tf, deducir de la ecuacion obtenida en el proble - 
ma 16 (b) la relacion entre f 7 C 0 y t,. Demostrar que esta ecuacion puede usarse 
para hallar tanto el arden de reaccion como el \alor de la constante de velocidad 
especifica. 

18. Considerar la reaccion reversible H 2 (g) + I a (g) ^ 2 HI (g) . Suponiendo 

que comenzamos con la misma concentracion inicial de los dos gases de reaccion, 
(a) esta.blecer una expresion de la velocidad de reaccion, (b) integrarla y (c) mos- 
trar como las constantes de velocidad se evaluan cuando se conoce la constante de 
equilibrio K. 

19. La racembadon del pineno es una reaccion de primer orden. En fase de gas, 
la constante de velocidad especifica era 2.2 X lO-'min- 1 a 457. 6°K y 3.07 X 10- s 
a 510.1°K. De estos datos estimar la energfa de acthacion, y la constante de velocidad 
especifica a 480°K. Respuesto: E, = 43,600 cal mol- 1 . 

20. En la tabla siguiente re senalan las constantes de velocidad espeefficas k en 
'a descomposicion del N.,0 5 a diversas temperaturas: 

t°G k(seg-i) 

0 7.87 X 10- T 

25 3.46 X 10-s 

35 135 X 10-* 

45 4.98 x 10-* 

55 1.50 x 10-9 

65 487 x 10- 3 
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Hallar gråficamente la energia de activacion, y encontrar la constante de velocidai 
especifica a 50° C. 

21. 4 3 i 8 5 C C el periodo de vida media para la descomposicion térmica de primer 
orden del oxido de etileno es 363 minutos, y la energia de activacion de la reaccion 
es 52 000 cal/mol Desde estos datos, estimar el tiempo requerido para que e [ 
oxido de etileno se descomponga un 75% a 450°C Respuesta 13 5 nunutoj 

22. Las constantes de velocidad especifica para la neutralizacion del 2-mtropro. 
pano por una base en solucion acuosa se dan por la expresion [Maron y Laffer 
/ Am Chem Soc , 60, 2588 (1938)] 

log lt) fc = ^i^ + 11899 

El tiempo se expresa en minutos, mientras que la concentracion se da en moles por 
Utro Calcular la energia de activacion, y el periodo de vida media a 10°C cuando 
las concentraciones inieiales de la base y acida ron cada una de ellas 0 008 moles/htro 

23. Los diåmetros moleculares del 0_ y H„ son 3 39 X 10 8 cm y 247 X 
10 _8 cm, respectnamente Cuando lgdeO yOlgde H„ se mezclan en un frasco 
de 1 htro a 27°C, t cual sera el numero de colisiones por centimetro cubico por 
segundo? Respuesta 2 76 X IQ 29 

24. La energia dc activacion para la descomposicion de una reaccion gaseosa 
bimolecnlar es 20,000 cal/mol Calcular la fraccion de las moléculas que tienen 
energia suficiente para descomponerse a 27°C y a 227°C 

25. La reaccion en fase de gas 2A B + C es bimolecular con una energia 

de activacion de 24,000 cal/mol El peso roolecular y el diametro de A son respectiva- 
mente 60 y 3 5 A Calcular, a partir de la teona cmetica, la constante de velocidad 
especifica para la descomposicion a 27°C 

Respuesta 3 8 x 10 7 (moles/litro) -i seg- 1 

26. Demostrar que la ecuacion (76) sigue el mecanismo postulado para la des- 
composicion de primer urden del etano dada en la pagina 589 

27. La descomposicion del ozono gaseoso, 2 O < — -> 3 0 2 , exhibe una ley de J a 
velocidad dada por 

_4Q 3 ] _ JQ 3 ? 

dt [O.I 

Demostrar que dicha ley se deduce a partir del mecanismo siguiente - 

(1) o 3 ^=±o 2 + o 

u 

(2) O, + O >2 0 2 

bajo el supuesto de que k 2 » k c cuål es la expresion que resulta para 

28. Supongamos que en la etapa (1) del problema anterior hay involucrado 
un equilibrio con una constante K. (a) t Cual sera la ecuacion resultante para la 
velocidad de la reaccion? (b) t Cual es la expresion para la constante de velocidad' 

29. Supongamos que la energia de activacion observada expenmentalmente e n ' a 
descomposicion del ozono en el problema 27 es ri (a) e Como esta relacionada fc a 
a las energias de acmarion para las etapas de reaccion indi\ lduales? (b) c^ 11 * 
es el sitmificado de C 7 «. — F a ) 3 

Respuesta (a) E, = E„ + £„ - E a2 - 
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30. t Cuål sera la relacion de E, para la descomposicion del ozono a las energias 
iniolucradas en el tnecarusmo postulado en el prablema. 28' 

31. En la hidrolisis del acido sulfamico [Maron y Berens, J Am Chem Soc., 
72, 3571 (1950)] k = 1 16 X IQ- 3 (moles/litro) seg i a 90°C, mientras E, = 
30,500 cal mol- 1 De estos datos hallar (a) AF*, (b) AH* y (c) AS* de la reaccion 

Respuesta (a) 26,400 cai mol- 1 , (b) 29,800 cal mol- 1 , (c) 9.4 u e mol- 1 

32 De los resultados del problema anterior hallar la constante de equilibrio a 
90°C para el proceso de actuaaan 

NH 2 SO,0 + H a O+ = [NH,SOO- H 3 0+]* 

Usando esta constante, calcular la concentracion del complejo- activado cuando cada 
ion estå presente a una concentracion de 0 001 moles por Iitro, suponiendo que las 
concentraciones son identicas a lar actividades de los iones 

33. Segun la teoria de Bronsted, predecir si las constantes de velocidad especifica 
de las reacciones siguientes permanecen malteradas, aumentan o disminuyen a medida 
que incrementa la fortaleza jonica 

(a) NH+ + CNO- ^-CO(NH 2 ) 2 

(b) La saponificacion de un éster 

(c) S 2 0~- + I > productos. 

34. En ciertas reacciones catalizadas por los iones hidrogeno, se observaron las 
constantes de velocidad especificas siguientes a 25 °C en soluciones de åcido formi- 
co (HA) y formato de sodic> (NaA) 



H\ NaA k 

(moles/htro) (moles/htro) (mm- 1 ) 

0 250 0 2 55 

0 250 0 025 0 682 

0 250 0 100 0 172 

0 250 0 250 0 0679 



A esta temperatura la constante de lomzacion del åcido form.co es 1.77 X 10 -4 , 
Hallar el coeficiente catalltico de los iones H + 

35. En la reacuon. 

NH 2 SO z OH + H.O = NH.HSO, 

en solucion acuosa a 80 35 D C, se observaron las constantes siguientes a las fortalezas 
lonicas que se senalan a contmuaaon 



k 

li X 10 3 (moles/htro)- 1 ^- 1 

5 06 1 07 

1121 102 

15 85 0 976 

22 94 0 886 



De estos datos deducir (a) las \alencias de jos iones que reaccionan, y (b) la cons- 
tante de velocidad corregida para los efectos salinos primarios A esta temperatura 
la constante de Debye Huckel es A = 0 574 
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ESTRUCTURA ATOMICA 



El primer intento moderno de explicar la radioactividad de los elementos 
qufmicos se hizo merced a la teoria atomica de Dalton formulada en 1808, 
quien postulo que todo'elemento consta de partfculas indivisibles denomina- 
das åtomos, cada una de las cuales tiene igual masa para un elemento dado, 
y estos åtomos reaccionan entre si para formår compuestos. Sin embargo, 
al establecer el atomo como a la unidad de combinacion qufmica elemental, 
no hizo ningun esfuerzo para dar una relacion entre los åtomos de los diver- 
sos elementos. Fue en 1815, cuando Prout al razonar sobre la proximidad de 
los pesos atomicos de los elementos a los numeros enteros tomando como 
base unidad al hidrogeno, sugirio que todos los elementos estaban consti- 
tuidos de multiplos de los åtomos de hidrogeno. Pero las determinaciones 
de pesos atomicos posteriores, en especial los del cloro y cobre, mostraban 
diferencias marcadas de los numeros enteros, de formå que este principio 
cayo en descrédito. Solo al establecerse la existencia de los isotopos, mucho 
después, se supo apreciar el significado de las desviaciones de los numeros 
TOteros, y se restablecio la hipotesis de Prout como un principio de gran 
importancia en las consideraciones de la constitucion atomica. 

Otro principio importante que indicaba la existencia de una relacion 
de orden entre los elementos era la ley periodica descubierta independiente- 
mente por Mendcléeff (1869), en Rusia, y Lothar Meyer (1870), en 
Alemania. Esta ley sefiala que las propiedadrs qufmicas y ffsicas dc los 
flementos son funciones periodicas de sus pesos atomicos debido a las regu- 
laridades de estructura de los åtomos y al hecho de que ciertas estructuras 
rcpctidas ron cierta periodicidad dan propicdadcs qufmicas y ffsicas anå- 
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logas. No obstante, fue mucho después cuando se encontro la razon de este 
comportamiento, y se observo que la regularidad no sigue el peso atomico 
sino el numero atomico, es decir, la secuencia numérica del elemento en 
la tabla periodica. 

Finalmente, los investigadores Nicholson y Carlisle, Davy, Berzelius y 
Faraday demostraron que la materia y electricidad estån asociadas fntima- 
mente y que la electricidad misma es de naturaleza corpuscular. Estos ha- 
llazgos, seguidos por estudios de las descargas eléctricas a través de los gases 
rarificados y por el descubrimiento de la radioactividad, establecfan que 
los åtomos son divisibles y que su subdivision consta de las mismas unidades 
estructurales en todos los casos y que principalmente son el electron, el pro- 
ton y el neutron. La descripcion de estas unidades, sus propiedades, y la 
manera en que las mismas entran a formår los åtomos, como se sabe hasta 
la fecha, sera el contenido de este capftulo. 

EL ELECTRON 

Los gases son, por regla general, conductores pobres de la electricidad. 
Sin embargo, cuando un tubo lleno de gas se evacua a presiones de 0.01 mm, 
o menores, y se aplica un potencial eléctrico a través de un par de electrodos 
situados internamente y sellados, tiene lugar una descarga entre los electro- 
dos durante la cual hav una corriente de rayos catodicos. Estos viajan en 
lfnea recta perpendicular a la superficie del cåtodo, producen un aumento 
de la temperatura en cualquier objeto que golpean, atraviesan låminas del- 
gadas de metales colocados en su trayectoria, pero se detienen en otras 
mås gruesas, y producen una sombra marcada sobre cualquier objeto opaco. 
Al chocar con la pared del tubo producen fluorescencia. El hecho de que 
estos rayos formen una sombra sugiere que constan de partfculas de materia 
y no son una radiacion electromagnética. Estas partfculas se desvfan por 
campos eléctricos y magnéticos, senalando que estån cargados eléctricamen- 
te; y, ademås, la direccion de la desviacion es siempre tal que indica que 
estas partfculas llevan siempre una carga negatiua. Finalmente, sin que in- 
fluya la naturaleza del cåtodo o del gas en el interior del tubo, las particulas 
son siempre iguales, y se conocen con el nombre de electrones. 

El hecho de que éstos sean independientes de la naturaleza de la fuente 
de que pro\ienen, sugiere que son constituyentes de toda la materia. Para 
estudiar mås precisamente las propiedades de los electrones, Thomson uti- 
lizaba una combinacion de campos eléctricos y magnéticos colocados en el 
camino de los electrones a través del tubo de descarga. Este aparato, mos- 
trado en la figura 14-1, consta de un tubo T, dentro del cual estå sellado 
el cåtodo C, el ånodo A, una abertura larga y estrccha s para definir el haz 
electronico, y un par de electrodos D y D' para aplicar un campo eléctrico. 
El electroimån que crea el campo magnético (no mostrado) se coloca externo 
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al tubo. Un haz de electrones que sale de C pasa por un agujero en el 
ånodo A, se colima en la ranura S, y en ausencia de un campo elcctrico 
o magnético choca con las paredes del tubo fosforescente en el punto P. 
Sin embargo, cuando se aplica un campo magnético a través del camino 
de los electrones, el haz se desvfa hacia arriba o abajo de P segun la direccion 
e intensidad del campo. Si ahora se superpone un campo eléctrico de direc- 
cion correcta, es posible ajustar su fortaieza hasta que el haz desplazado 
regresa a su posicion original en P. A partir de las relaciones de las fuerzas 
involucradas, es posible evaluar la relacion de la carga del electron e a su 

+ 




Figura 14-1. Aparato de J. J. Thomson para la determinacion de la relacion e/m 
del electron. 

masa m, y asf encontro Thomson que e/m es igual a 1.79 X 10' unidades 
electromagnéticas por gramo. Mediciones mås precisas dan un valor de 

c/m = 1.75880 X 10 uemg^ 1 

=■ 1.75880 x 10 8 culombios abs. g" 1 (1) 

Con el fin de resolver esta relacion, debe obtenerse la carga del electron 
de una manera independiente. Esta determinacion se llevo a cabo por R. A. 
Milhkan en el ano 1913 con gran exactitud con sus famosos experimentos 
de la gota de aceite. 

En la figura 14-2 se muestra un diagrama esquemåtico del aparato usa- 
do por Millikan. Consistfa de una cåmara B, sumergida en un termostato 
(no mostrado) y lleno con aire cma presion se podfa controlar mediante 
una bomba de vacfo y era leida con un manometro M. En el extremo infe- 
rior de la cåmara se instalaban dos placas condensadoras C y C a través 
de las cuales se podfa aplicar un potencial mediante la bateria S. El espacio 
comprendido entre las placas se iluminaba con una fuente luminosa situada 
en frente de la ventana en la cåmara, W i} y se podia observar por un teles- 
copio de baja potencia situado en frente del aparato y dispuesto con 
cabellos transversales situados entre si a una distancia defiriida. Mediante 
un atomizador A, se esparce un roci'o de gotas de aceite en B. En el reco- 
rrido, una de estas gotitas desciende hacia C y pasa por una abertura de 
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esta placa, O, dentro del espacio comprendido entre C y C. En cuanto 
sucede esto, se cierra la abertura O, y la velocidad de caida de la gota a 
través del aire por la accion de la gravedad se determinaba midiendo el 
tiempo necesario para que pase entre los cabellos transversales del teles- 
copio. En esta etapa, un haz de rayos X procedentes de la fuente R 
pasaba por la ventana W> dentro del espacio comprendido entre las pla- 
cas ; y ionizaba las moléculas de aire formåndose iones. que de vez en 
cuando resultaban capturados por las gotas de aceite quedando éstas con 
una carga. Cuando ahora se aplicaba un campo electroståtico desde S, por 
medio de las placas del condensador, la gota de aceite con su carga podia 




Figura 14-2. Aparato de Millikan de la gota de aceite. 



hacerse descender mås råpidamente u obligarla a moverse contra la accion 
de la gravedad con una velocidad que depende de la direccion del campo, su 
magnitud y la carga de la gota. La velocidad de ascenso o descenso podia 
observarse determinando el tiempo de paso entre los cabellos. En efecto, 
una vez que la particula quedo atrapada entre los platos, se hacfa caer o 
elevar a voluntad simplemente quitando el campo electroståtico o invirtiendo 
su signo, y asf se lograban repetidas mediciones con una particula cual- 
quiera. 

Si designamos por u, la velocidad de caida de la particula bajo la accion 
de la gravedad g; v t la velocidad de ascenso de la particula contra la gra- 
vedad cuando se aplica un campo electroståtico de intensidad X, y m' y é 
son la masa y carga de la gota respectivamente, entonces estas cantidades 
se hallan conectadas mediante la relacion 



mg 



Xc' - m'g 



(2) 



Los valorcs de m' requeridos en la eruacion (2), a fin de hallar e', se obtu- 
vieron mediante la formå modificada de la ley dc Stokcs. De sus multiples 
experiencias con todos los tipos de gotas y diversas intensidades de los cam- 
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pos, encontro Millikan que é no era constante. Sin embargo, observo que 
existia un factor comun en todos los valores de é que hacen que las diver- 
sas cargas observadas sean multiplos enteros de un factor comun. Esto 
constituye una excelente confirmacion de la atomicidad de la electrici- 
dad e indica que las distintas gotas han capturado y retenido uno, dos, o 
mas iones gaseosos en su superficie. El valor de este mmimo factor comun 
deducido por Millikan era 4.774 X 10~ 10 unidades electroståticas, y debe 
ser por lo tanto, la carga de la unidad de electricidad o electron. 

La redeterminacion de la viscosidad del aire y otras correcciones hechas 
en este trabajo han mostrado que el valor de la carga del electron es, 

e = 4.80298 x 10~ 10 ues/electron 
= 1.60210 X 10- 20 uem/electr6n 

= 1.60210 x 1 0- 19 culombios abs. /electron (3) 
A partir de ejm y e la masa del electron se deduce que es igual que 



{e/m) 
__ 1.60210 x 10-" 
1 75RR0 v 1f) s ~ 
= 9.1091 x IQ -28 g por electron (4) 



Esta masa del electron se puede comparar con la del åtomo de hidrogeno, 
que es, el peso atomico del hidrogeno dividido por el numero de Avogadro, 
es decir 

1.00797 24 

m ~ = 1.673 x 10^ 24 g 

6.0225 x 10- 3 6 

De m H y m se observa que la masa del åtomo de hidrogeno es 1836 veces 
mayor que la del electron. 

La masa del electron dada en la ecuacion (4) es en reposo; es decir, 
cuando no posee movimiento o sus velocidades son muy pequenas en com- 
paracion con las de la luz. Sin embargo, cuando el electron se mueve a velo- 
cidades muy grandes entonces, de acuerdo con la teoria relativista, la masa 
se increinenta segun la ecuacion 



donde m, es la masa del electron en reposo, m aquélla cuando se encuentra 
en movimiento con una velocidad u, y c es la velocidad de la luz. La ecua- 
cion (5) muestra que m se inrremcnta con u hasta que la masa del electron 
se hace infinito para v — c . Esta ecuacion es aplicable también a cualquier 
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cuerpo cuya masa en reposo en m„ cuando se mueve con velocidades muy 
elevadas. 

LA NATURALEZA ONDULATORIA DEL ELECTRON 

Hasta aqui hemos tratado al electron como una particula. Sin embargo, 
como se senalo en el capitulo 2, aquél posee también propiedades ondula. 
torias. De lo cual se concluye que, dependiendo de la formå de observacion 
los electrones poseen la facultad de comportarse como partfculas y ondas. 
Asf en un tubo de descarga los electrones presentan atributos de partfculas, 
mientras que en los experimentos de difraccion electronica actuan como 
ondas y dan modelos de difraccion al reflejarse en las superficies cristalinas. 

Esta dualidad de conducta que presenta también la luz y los åtomos, 
constituye una ilustracion del principio de incertidumbre de Heisenberg 
enunciado en 1927, que establece que es imposible definir simultané^mente 
el momento y posicioji de un cuerpo. Precisamente, Heisenberg mostro 
que el producto de la incertidumbre en la posicion de un cuerpo Ax, y la del 
momento Ap, estå relacionada con la constante de Planck, por la expresion 

(Ax) {A P ) > A (6) 

En consecuencia, en cuanto se intenta definir exactamente la posicion 
de un cuerpo, es decir, hacer Ax muy pequeno, Ap se hace grande, y recfpro- 
camente. Ahora, al estudiar el electron en los experimentos de descarga nos 
concentramos en la definition exacta de su velocidad y momento, y Uega- 
mos a la conclusion de que el electron es una particula. Por otro lado, cuando 
se llevan a cabo experimentos de difraccion electronica, se hace hincapié 
en la posicion del electron. De aqui su momento se hace una cantidad 
ambigua, y el electron se comporta como una onda. De estas consideraciones 
se deduce que la naturaleza corpuscular del electron se pone de manifiesto 
cuando el experimento particular que se lleva a cabo comprende una defi- 
nicion de su velocidad, momento, o energfa, mientras que las propiedades 
ondulatorias surgen cuando se fija su posicion. 

EL PROTON 

Como los åtomos que componen la materia son generalmente neutros 
e incluso la masa de los mås ligeros como el hidrogeno, es mucho mayor 
que la del electron, evidentemente debe encontrarse en los åtomos elcctri- 
cidad positiva con la cual, con toda probabilidad se halla asociada la mayor 
parte de su masa. El problema es, entonces, buscar la unidad de carga 
positiva y asociarle la masa. 



Como una indicacion preliminar a la respuesta de este problema, con- 
sideremos los åtomos mås simples y ligeros, los de hidrogeno. Baj o las con- 
diciones ordinarias, este åtomo es eléctricamente neutro y tiene una masa 
de 1.67 X 10 -24 g, que es 1836 veces mayor que la del electron. Cuando 
este åtomo se convierte en ion, se encuentra que su carga es exactamente 
igual a la del electron pero de signo opuesto. Ademås, la masa del ion hi- 
drogeno cargado positivamente, o proton, es muy proxima a la del åtomo 
de hidrogeno. Estos hechos sugieren que la unidad de electricidad positiva 
es el proton con una masa 1835 veces la del electron y que el åtomo de 
hidrogeno se compone de un proton y un electron. 

No es necesario descansar totalmente en este tipo de razonamientos 
conjeturables, puesto que hay procedimientos directos de produccion de 
rayos positivos y es posible medir la relacion e/m. En 1886 Goldstein descu- 
brio que en los tubos de descarga estån presentes no solo los rayos catodicos 
constituidos de electrones en movimiento hacia el ånodo, sino también 
rayos positivos que se mueven en sentido contrario. Al perforar el cåtodo, 
estos rayos positivos o canales se pueden hacer pasar por los agujeros hacia 
atrås y estudiar el efecto de los campos eléctricos y magnéticos sobre ellos. 
Por estos procedimientos se establece que estos rayos constan de partfculas 
cargadas positivamente que a diferencia con los electrones llevan apareadas 
pråcticamente la totalidad de la masa atomica de la cual derivan. Ademås, 
estas partfculas no son emitidas por el ånodo, sino que se originan entre 
los electrodos por ionizacion de los åtomos de gas por un bombardeo elec- 
tronico. Con medios apropiados se generan estos rayos también por emision 
de los iones positivos desde los ånodos, en cuyo caso los rayos constan de 
iones del metal usado. El hecho significativo que revela estos estudios es que, 
aunque la unidad de carga positiva puede asociane con los iones de diversas 
masas, ninguna particula encontrada es de una masa menor que la del pro- 
ton. De importancia adicional es la observacion de que las masas de todos 
los iones mås pesados que el hidrogeno son, dentro de lfmites muy estrechos, 
multiplos enteros de la masa del proton. Estos hechos indican que el 
proton es la unidad de electricidad positiva y que Lo mismo que los elec- 
trones entra en la constitucion de todos los åtomos. 

ANALISIS DE RAYOS POSITIVOS E ISOTOPOS 

Aston descubrio un método de mvestigacion de los rayos positivos cono- 
cido con el nombre de espectrografo de masas, con el cual es posible deter- 
minar las masas de las partfculas cargadas positivamente con una seguri- 
dad mayor que la de una parte por milion. El principio del espectrografo 
se comprenderå mejor con la ayuda del diagrama esquemåtico de la figu- 
ra 14—3. Se hace colimar un haz de rayos positivos por las rejillas S, y S, 
obligåndolo a pasar entre las placas cargadas Pi y F 2 . Baj o la influencia 
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del campo electroståtico el haz se expande, y el grado de deflexion que 
alcanza depende de la carga y velocidad de cada partfcula. En esta dis- 
persion se seleccionan unicamente aquellos iones que pueden atravesar la 
estrecha rejilla £3, que asi van a dar a un campo electromagnético M des. 
tinado a desviarlas en sentido contrario al campo eléctrico. A partir de las 
relaciones que se obtienen del aparato, se demuestra que para una intensi- 
dad de campo eléctrico y de magnédco dados, todas las partfculas con cierta 
relacion de carga-masa irån a un foco correspondiente a un punto tal 
como F. Ademås, el foco de todas las particulas de las diferentes relaciones 
cargas-masa queda en una lmea recta situada a lo largo de GH. En conse- 
cuencia, una placa fotogråfica colocada segun GH registrarå por una 
banda angosta los puntos focales de todos los iones con una relacion fija 
de carga-masa, mientras que una serie de bandas nos senala el lugar de 
todos los iones con diversas relaciones de carga-masa en el mismo haz. La 



Figura 14-3. Diagrama esquemåtico del espectrografo de masas de Aston, 

Disenos mås actuales del espectrografo no tienen la placa fotogråfica y la 
sustituyen con dispositivos de deteccion y registro que proporcionan direc- 
tamente las gråficas de intensidad de corriente contra la masa atomica. 
Esto se hace focalizando todos los iones de una relacion de carga-masa 
dados, en una abertura, y dejando pasar después la corriente positiva sobre 
los instrumentøs de deteccion y registro. 

Del estudio de los espectros de masa es posible deducir con precision 
los valores de los pesos atomicos. El espectrografo de masa revela también 
que muchos elementos, que se consideraban constituidos de åtomos de una 
sola masa, son en realidad mezclas de åtomos de masas diferentes pero ^ e 
igual numero atomico llamados isotopos. Asi el cloro, con un peso atomico 
de 35.453, consta de dos isotopos de pesos 35 y 37 mezclados en proporcion 
que dan el peso atomico total senalado arriba. De igual manera, el peso 
atomico del magnesio, 24.312, consiste de los isotopos de masas 24, 25 y 26. 
En todos los casos la proporcion de los isotopos en la mezcla es tal que 
proporciona el peso atomico observado. 



gran analogfa de tal placa a una de espectro comun 
el nombre de este aparato. 





F 



H 
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En la tabla 14-1 se dan los pesos atomicos de cierto numero de elementos 
ligeros como se deduce del espectrografo de masas. La inspeccion de dicha 
tabla revela que las masas de los diversos elementos se encuentran muy 
proximos a los numeros enteros y multiplos de peso atomico del åtomo 
de hidrogeno. Este hecho concede crédito a la hipotesis de Prout. También 
la existencia de los isotopos da cuenta de los pesos atomicos fraccionarios 
deducidos por métodos qmmicos y muestra por qué no se podia observar 
regularidad satisfactoria en éstos que apoyaran la sugestion de Prout. 



Tabla 14-1, Masas atomicas deducidas espectrogr&ficamente 



N* atomico 


Atomo 


redondeada 


Peso 

atomico 


r\u uiiUoiiVicl 

(%) 


1 


H 


1 


1 .00782 


99.985 






2 


2.01410 


0.015 


2 


He 


3 


3.01603 


10-5 






4 


4.00260 


100.00 


3 


Li 


6 


6.01511 


7.4 






7 


7.01599 


92.6 


4 


Be 


9 


9.01217 


100.00 


5 


B 


10 


10.01295 


18.83 






11 


11.00942 


81.17 


6 


C 


12 


12.00000 


98.892 






13 


13.00333 


1.108 


7 


N 


14 


14.00307 


99.64 






15 


15.00009 


0.36 


8 


O 


16 


15.99491 


99.76 






17 


16.99913 


0.04 






18 


17.99916 


0.20 



HIDROGENO Y DEUTERIO 

Entre los métodos que se utilizan para separar o enriquecer isotopos se 
encuentran el espectrografo de masa, la difusion, la centrifugacion, difusion 
térmica, electrolisis, destilacion fraccionada e intercambio qumiico. No es 
posible describir aqui ninguno de estos métodos o sus resultados. No obs- 
tante, es de interés senalar las diferencias encontradas entre el hidrogeno 
ordinario y su isotopo mås pesado, el deuterio, cuyo sfmbolo es D. Este isotopo 
fue descubierto por Urey y sus colaboradores en la Universidad de Colum- 
bia. En el gas hidrogeno ordinario el deuterio se encuentra presente aproxi- 
madamente en una parte en 6600 de hidrogeno ligero. El isotopo mås pesado 
ordinariamente se concentra por electrolisis de las soluciones acuosas alca- 
linas, en cuyo caso los åtomos de hidrogeno mås ligeros escapan mås fåcil- 
mente que los de deuterio, y la solucion se hace mås concentrada cn DjO, 
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agua pesada. Al repetir la electrolisis cierto niimero de veces, se puede pre- 
parar y estudiar el D^O. 

En la tabla 14-2 se presentan contrastadas las propiedades del hidrogeno 
y deuterio, mientras que en la 14—3 se comparan las propiedades del agua 
ligera y pesada. Estos datos muestran apreciables diferencias entre las pro. 
piedades del H z y del D2, lo mismo que entre las del H 2 0 y las del D a O, 
Las diferencias en las dos formas del agua afectan significativamente la solu- 
bilidad, conductancia, relaciones de equilibrio, y las velocidades de las diver- 
sas reacciones llevadas a cabo en estos medios como solventes. Sin embargo, 
las diferencias entre el hidrogeno y el deuterio son mucho mås pronunciadas 
que aquéllas entre los isotopos de otros elementos, donde las diferencias 
relativas de masa son menores que en este caso. 



Tabla 14-2. Comparacion de las propiedades de los isotopos del hidrogeno 



Propiedad 


H, 




Volumen molar del solido 
Punto triple 
Calor de fusion 
Punto de ebullicion 

Calor de vaporizacion en el punto triple 


26.15 cc 
13.92 D K 
28 cal/mol 
20.38 C K 
217.7 cal/mol 


23.17 cc 
18,58°K 
47 cal/mol 
23.50°K 
303.1 cal/mol 


Tabla 14-3. Comparacion de 


las propiedades del H 2 0 


y D 2 0 


Propiedad 


H 2 0 


D 2 0 


Densidad relativa, 25°/25°C 
Punto de fusion 
Punto de ebullicion 
Tension superficial, 20°C 
Temperatura de densidad raåxima 
Constante dieléctrica, 25 °G 
Viscosidad, 20°C 
Calor de fusion 
Calor de vaporizacion 


1.0000 

o.oo°c 

100,00°C 
72.75 dinas/cm 
4.0°G 
78.54 

10.09 milipoises 
1436 cal/mol 
10,480 cal/mot 


I. 1079 
3.82°C 
101.42°C 
67.8 dinas/cm 

II. 6 = C 
78.25 

12.6 milipoises 
1510 cal/mo [ 
10,740 cal/mol 



EL NEUTRON 

En 1920 Rutherford sugirio que puede existir también en los atomos 
una partfcula de esencialmente igual masa que la del proton, pero sin carga- 
La existencia de tales particulas sin carga, llamadas neutrones, quedo esta- 
blecida en 1932 por Chadwick. Estas particulas poseen propiedades inde- 
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pendientes de la fuente procedente y no son influenciadas por los campos 
magnéticos y eléctricos, indicando asf la ausencia de carga, y su masa es 
de 1.00866 unidades atomicas, casi idéntica con la del proton, 1.00728. 

LA TEORIA ATOMICA DE RUTHERFORD 

Aunque los hechos demuestran la existencia de los protones, neutrones 
y electrones como constituyentes de la materia, no senalan como estos 
constituyentes se encuentran dispuestos. Rutherford hizo el primer intento 
de resolver este problema y su teoria se basa en las observaciones hechas 
por Geiger, Marsden y él mismo sobre la dispersion de las partfculas a por 
las hojas metålicas. Estas partfculas son productos de emision de ciertas des- 
integraciones radiactivas; poseen una masa aproximadamente de cuatro 
veccs la del proton y contienen dos cargas positivas. Son en efecto, nucleos 
de helio, es decir, åtomos de helio de los cuales se han eliminado dos elec- 
trones. Cuando Geiger y Marsden bombardeaban hojas metålicas delgadas 
con las partfculas a, encontraban que mientras la mayorfa de ellas pasaban 
las hojas sin resultar afectadas, aproximadamente una en 20,000 sufrfa una 
desviacion brusca en ångulos de 90° o mayores. Al buscar una explicacion 
de estos resultados debe tenerse en cuenta que los electrones, a causa de su 
masa pequena, no serfan capaces de desviar las partfculas a. En conse- 
cuencia, el origen de estas desviaciones tan considerables requiere fuerzas 
mucho mayores que pueden surgir unicamente cle la interaccion de las par- 
tfculas de igual carga como las usadas en el bombardeo. Finalmente, como 
la mayorfa de las partfculas a permanecen sin alteracion después de cruzar la 
Ununa, estos orfgenes de la desviacion no se encuentran totalmente con- 
tinuos a tra~&le la hoja, sino mås bien localizados en espacios que son 
relativamente pequenos comparados con el espacio total de la hoja. Basån- 
dose en estas consideraciones, Rutherford sugirio que los åtomos constan 
de sistemas solåres en miniatura, en los cuales todas las cargas positivas 
estan localizadas en el centro del åtomo, mientras los electrones requeridos 
para lograr un balance tléctrico giran alrededor del nucleo a cierta distan- 
cia del mismo, a semejanza de los planetas que lo hacen alrededor del sol. 
En consecuencia cl åtomo, segun esta descripcion, consta esencialmente de 
espacio vacfo, y las partfculas a dirigidas contra una låmina delgada serån 
capaces de atravesarla sin experimentar desviacion, en tanto no se aproxi- 
men al nucleo, cn cuyo caso la fuerza de repulsion existente ocasiona una 
gran desviacion dc la partfcula incidente. 

Por un anålisis matemåtico, Rutherford fue capaz de deducir que la carga 
del nucleo responsable de las desviaciones observadas resultaba aproximada- 
mente igual a la mitad del peso atomico dei metal que constitufa la hoja. 
Ademås, fue capaz de estimar que las dimensiones de los nucleos eran del 
orden de 10 -12 — 10 13 cm, dimensiones que junto can la de los electrones 
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eran solamente un 10~ 12 — 10~ 15 la de los volumenes ocupados realmente p 0r 
los åtomos. De estas cifras se deduce que solo 1/10 12 a 1/10 15 del volumen 
de un åtomo se halla ocupado por los protones, electrones y neutrones, 
siendo el resto un espacio vacfo. 

LA CARGA DEL NUCLEO 

Los descubrimientos iniciales de Rutherford en la dispersion de las par- 
ticulas « no le condujeron a una definicion exacta de la carga nuclear. El 
primer postulado preciso de que la carga nuclear de un åtomo es idéntica 
con su numero atomico lo hizo van der Broeck en 1913. No obstante, la 
primera evidencia directa sobre este punto se debe a Moseley al estudiar 
(1913, 1914) las radiaciones X emitidas por diversos elementos. 

Los rayos X se emiten cuando un blanco metålico se bombardea con 
electrones råpidos. No se observa ninguna radiacion X de un blancc^ dado 
hasta que los electrones adquieren cierto umbral de velocidad caracterfstico 
de cada uno de los metales. Una vez que los electrones de bombardeo al- 
canzan o sobrepasan la velocidad necesaria, cada metal emite radiaciones X 
que consisten de series de lmeas que poseen frecuencias fijas caracteristicas 
de la sustancia que sirve de blanco. Los diversos conjuntos de lineas asf 
obtenidas se dividen en series conocidas como K, L, M, etc, mientras 
las lineas dentro de cada una de dichas series se refieren segfin la secuencia 
a, J3, y, etc. Asf la linea K a es la primera en la serie K, la Lp es la segunda 
en la segunda serie, etc. 

Moseley emprendio la tarea de estudiar los espectros de rayos X de los 
elementos que se encuentran entre el aluminio y el oro en la tabla periodico 
para averiguar si existen regularidades entre los mismos. Como un resul- 
tado de esta investigacion exhaustiva encontro que los espectros observados 
seguian la misma secuencia que los elementos en la tabla periodica, y 1° 
que es mås importante, encontro también que si tomamos las frecuencias de 
cualquier Knea particular en todos los elementos, tales como K a y Kp; enton- 
ces las frecuencias estån relacionadas entre sf medlante la ecuacion 

yl=a{Z-k) (?) 

donde v es la frecuencia de cualquier lfnea K a , Kp, etc, en particular, Z es 
el numero atomico del elemento en la tabla periodica, y a y k son constantes 
de cualquier tipo de linea en particular. La regularidad as! observada se °k" 
tiene solo cuando se usa el numero atomico, pero no con el peso atomico. 
Eslo sugiere que la cantidad fundamental involucrada en la radiacion X no 
es el peso atomico sino el numero atomico. Ademis, corno la radiacion se 
origina romo consecuencia del desplazamiento de los electrones que rodean a ' 
nucleo, y corno estas radiaciones presentan regularidad segun el numero ato- 
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mico, Moseley concluyo que el cambio en el numero atomico desde un 
elemento a otro representa la \ariacion. regular en el numero de electrones 
extranucleares en el åtomo neutro, es decir, el numero de electrones que 
rodean el nucleo es idéntico al numero atomico de un elemento. Ademas, 
romo el numero de electrones dc un åtomo debe ser igual a la carga del 
nucleo a fin de lograr la neutrahdad eléctrica. se drduce tamhién que el nu- 
mero atomico da las unidades de carga positha del nucleo. Lo correcto de 
esta conclusion ha sido verificado por Chadwick con su trabajo en la disper- 
sion de las partfculas alfa, y ciertas observaciones de la desintegracion ra- 
diactiva. 

DISTRIBUCION DE LOS ELECTRONES, PROTONES 
Y NEUTRONES EN UN ATOMO 

Ahora estamos en condiciones de estudiar el numero de electrones, pro- 
tones y neutrones en un åtomo y su distribucion. En la escala de peio atomico, 
la masa del proton o neutron es esencialmente la unidad. Ademås, a causa 
de la masa relativamente baja del electron comparada con la de los proto- 
nes o neutrones, la masa atomica se debe principalmente a la de los dos 
ultimos. Por eso, si designamos por A al peso atomico de un elemento cual- 
quiera, éste serå también la suma de protones y neutrones en el mismo. 
Ahora bien, Moseley moitro que el numero de electrones externos es Z, 
donde cste es el numero atomico y también la carga del nucleo. Como unica- 
mente los protones llevan una carga, esto significa que hay presentes en el 
nucleo Z protones y (A — Z) neutrones. 

Por lo tanto, la descripcion que cabe hacer del åtomo es la siguiente: Z pro- 
tones y (A—Z) nentrones. Para balancear la carga del nucleo existen 
Z electrones distribuidos fuera del nucleo que giran a su alrededor. Asi, en 
el caso del hidrogeno con A = 1 y Z = 1 hay solo un proton en el nucleo 
y un electron a su alrededor. En el berilio con A — 9 y Z ~ 4 existe un 
nucleo compuesto de cuatro protones y cinco neutrones con cuatro electro- 
nes externos. Finalmente, en un atomo como el uranio, con A = 238 y 
2 = 92, deben hallarse 92 protones y 146 neutrones en el nucleo y 92 elec- 
trones satélites. 

Rutherford creia que los electrones externos podfan ocupar cualquier 
position externa y que posefan energias cualesquiera que variaban continua- 
mente. Sin embargo, este concepto se ve contradicho por los espectros 
atomicos, que son discontinuos. También sucede que un electron girando 
constituye una carga en movimiento y de acuerdo con la electrodinåmica 
clåsica tal cuerpo debe irradiar cnergia continuamente. En consecuenria 
de esta pérdida de energla por radiacion, la orbita de revolucion de un 
electron debe ser cada vez menor hasta que se precipite en el nucleo rete- 
niéndose en el mismo. Este comportamiento no se ha obscrvado nunca. 
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Para vencer todas estas dificultades, Niels Bohr postulo en 1913 su famosa 
teoria de la estructura atomica, que antes de que se presente es necesario 
introducir dos topicos que son la teoria cuåntica de la radiacion y la erni- 
sion de las lfneas espectrales por los åtomos excitados. 

LA TEORIA CUÅNTICA DE LA RADIACION 

Cuando la radiacion choca contra una superficie de un cuerpo, parte de 
la energfa se lefleja, parte se absorbe y otra se trasmite. La razon de esta 
absorcion incompleta es que los cuerpos ordinarios por regla general ab- 
sorben imperfectamente la radiacion. En contraste tenemos al cuerpo negro, 
que por definicion es un perfecto absorbedor de la energia y retiene cual- 
quier energfa radiante que choca con él. Aunque una supeificie metålica 
ennegrecida o el negro de carbon se aproximan bastante a un cuerpo negro, 
una esfera hueca con su superficie interna ennegrecida y provista de una 
pequena abertura, reune la condicion definida mucho mås sati&actoria- 
mente. Cualquier radiacion que entra por dicha abertura se refleja en las 
paredes hasta que toda ella queda absorbida finalmente. 

Un cuerpo negro no solamente es un absorbedor perfecto de la energia 
radiante sino también un perfecto radiador. En efecto, de todos los cuerpos 
calientes a cierta temperatura es el que radia el måximo de energia posible 
y ademås se encuentra en equilibrio con sus alrededores y radia en un 
tiempo dado por unidad de årea la misma cantidad de energia que absorbe. 

La cantidad de energfa E radiada por un cuerpo negro por unidad 
de årea y tiempo estå dado por la ley de la cuarta potencia de Stefan- 
Boltrmann, esto es 

E = aT* (8) 

donde T es la temperatura absoluta, mientras que <r es una constante uni- 
versal igual a 5.6697 X 10 -5 cuando la energfa se da en ergios, el tiempo 
en segundos, y el årea en centfmetros cuadrados. Esta energia no se imite 
con una sola frecuencia, ni estå distribuida uniformemente a lo largo del 
espectro. Lummer y Pringsheim niostraron que la energia emitida dcpende 
de la temperatura y longitud de onda en la formå indicada en la figura 1*4—4- 
Para cada temperatura existe una longitud de onda a ia cual la energia 
radiada es un måximo. De nuevo también, la posicion de este måximo se 
desplaza con el incremento de temperatura hacia lonsritudes de onda me- 
riores, y el måximo mismo es mås pronunciado cuanto mayor es la tcm- 
peiatuia. 

Wien, en 1896, y Lord Ra>lcigh, en 1900, intcntaran explicar esta dis- 
tribucion de la radiacion del cuerpo negro en base a los conceptos clåsicos 
de la i-misiån continua de la radiacion. Aunque la ecuacion de Wien era 
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bastante satisfactoria con las longitudes de onda corta y la de Rayleigh para 
las altas, ninguna de ellas era capaz de explicar completamente todos los 
fenomenos observados. Este fracaso de las teorias clåsicas de la radiacion 
condujo a Mas Planck, en 1900, a descartarlas y a establecer la hipotesis 




Longitud de onda — micrones 
Figura 14-4. Distribucion de la energia en la radiacion del cuerpo negro 



de que los cuerpos negros no radian energia en formå continua, sino dis- 
continuamente en paquetes llamados quanta, segun la relacion 

E = hv (9) 

E es el quantum de energia irradiada, v es la frecuencia, y h, llamada cons- 
tante de Planck, es una constante universal igual a 6.6256 X 10 -27 ergios- 
secundo. La ecuacion (9) es la relacion fundamental de la teoria cuantica 
de la radiacion. Planck consideraba al cuerpo negro como constituido de 
osciladores de dimension es molccularcs, cada uno de ellos con una frecuen- 
cia de vibracion fundamental v, y emitiendo segun la relacion E, = h 



v, 



o cn multiplos entcros de n, por lo tanto E = nhv. Con esta base fue 
capaz de deducir para la energia radiada E\ por un cuerpo negro a cual- 
quier longitud de onda k la relacion 

-TT-T^T (10 > 

dondr c cs la velocidad de la luz, T la tempcratura absoluta, y k la constante 
de los gasts por molécula, es decir, R/N, Esta ecuacion no solo reproducia 

\ 
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excelentemente la distribucion espectral de energfa, sino que daba cuenta 
de las ecuaciones de Wien y Rayleigh. 

El éxito de Planck condujo a Einstein, en 1905, a generalizas la teoria. 
Einstein postulo que toda la energia radiante de un cuerpo debe ser absor- 
bida o emitida en cuantos cuya ma^nitud dipende de la frecuencia segun 
la ecuacion (9), o en multiplos de la misma. Ademås, Einstein arguyo que la 
radiacion no solo se emite o absorbe en cuantos, sino que se propaga en el 
espacio en estas unidades, llamadas fotones de luz. Esta teoria asocia a la luz 
un caråeter corpuscular idéntico al establecido para la electricidad y materia. 

La teoria corpuscular de la luz establecida por Einstein se ha visto con- 
firmada por las observaciones en la emision electronica producida por la 
luz, por el efecto fotoeléetrico inverso, esto es, la emision de la radiacion por 
el bombardeo electronico, asl corno en la generacion de los rayos X, por el 
efecto Compton que tiene lugar por las colisiones entre fotones y electrones, 
y en otros fenomenos. Detalles de estos fenomenos se encuentran eli los 
libros de la teoria cuåntica. 

ESPECTROS DE LINEAS DE LOS ATOMOS 

Si calentamos un cuerpo a temperaturas muy elevadas, emite radiacio- 
nes que pueden pasar a través de un espectrografo, y descomponerse entonces 
en sus longitudes de onda componentes que se recogen en una placa foto- 
gråfica. Cuando tales espectrogramas se analizan, se encuentra que los 
solidos dan espectros continuos. Por otra parte, los gases y los \apores dan 
series de lmeas, llamadas espectralcs, o bandas espectrales que consisten 
de muchas lineas juntas. Los espectros de banda son radiaciones emitidas 
por las moléculas, mientras que los espectros de linea se deben a los dtomos. 
Por ahora estamos interesados unicamente en estos ultimos. 

De todos los elementos el espectro de lmeas mås sencillo es el que pre- 
senta el åtomo de hidrogeno. El espectro de éste consta de numerosas lineas 
que se clasifican en grupos o series. Cada una de éstas estå relacionada 
mediante una formula, que en el caso de la serie de Balmer, surge en e ^ 
intervalo del espectro visible, y adquiere la formå 



donde A es la longitud de onda de la Hnea, cuyo \alor reripioco, v, se 
llama numero de onda, esto es, el numero dc ondas pot centmietro; Ru 
es la constante de Rydberg y vale 109,677.58 cm-', y n es un numero que 
toma los valores 3. 4, 5, etc , Analogamcnte, las lineas en las otras series 
pertenecientes al hidrogeno se expresan con formulas analogas a la ecua- 
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cion (11). En efecto, las lmeas de todas las series se pueden representar 
por la expresion general siguiente: 




(12) 



donde los valores de «i y n 2 para los diversos casos se resumen en la ta- 
hla 14-4. El hecho significativo que se observa aqui es que cada lmea de 



Tabla 14—4. Series espectrales observadas en el hidrogeno atomico 



Series 


n i 


n z 


Region espectral 


Lyman 


1 


2, 3, 4, . . . 


Ultravioleta 


Balmer 


2 


3, 4, 5, . . . 


Visible 


Paschea 


3 


4, 5, 6, . . . 


Infrarrojo 


Brackett 


4 


5,6,7,. . . 


Infrarrojo 


Pfimd 


5 


6, 7, . . . 


Infrarrojo 



cada serie queda representada mediante una diferencia de dos términos, 
uno es R-g/nf, donde ri\ tiene un valor fijo y otro R K /n^, donde n 2 toma va- 
lores consecutivos enteros comenzando con n, = n, T /. El significado de 
esta importante regularidad aparecerå pronto cuando hablemos de la teoria 
de Bohr. 

Serie de Lyman 
n 2 <» 5 4 3 2 



i 
i 
i 

— u 1 — I 1 — I 1 1 1 o 

900 1 000 1100 1200 1300 X — A 



Serie de Balmer 
n 2 6 5 4 3 



i 
i 

1 — I 1 1 1 „ 

30W 4000 5000 6000 7000 X-A 



Serie de Paschen 
^2 » 7 6 5 4 



1 ' ' — i 1 i i i 

6000 10.000 M.O0O 18,000 22.000 k-fi, 

Figura 14^5. Series en los cspeclros del hidr<Mcno .itomi™. 
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En la figura 14-5 se muestran las lfneas espectrales dadas en la ecua- 
cion (12) para tres series y los valores de n. que les corresponden. Las lmeas 
de puntos corresponden a las longitudes de onda que resultan cuando 
n-i = m, j representan los lfmites de cada serie. Como puede observarse, 
el espacio entre las lmeas es grande para pequenos valores de n 2 , y disminuye 
råpidamente a medida que n 2 incrementa. 

Los espectros de los elementos restantes son mås complicados. Los de ]os 
åtomos gaseosos ionizados, como por ejemplo el helio He c , Li ++ , o berilio 
Be+ + +, presentan una gran semejanza con el hidrogeno, y se dice que poseen 
caråcter hidrogénico. Con åtomos mås pesados, sin embargo, o no ioniza- 
dos, la situacion es mås compleja y se precisa un método de clasificacion 
diferente. No obstante, los espectros de todos los elementos se pueden 
disponer en series, cada una de las cuales se representa como una diferencia 
de los dos términos, uno fijo y caracterfstico de la serie, y el otro variable 
para cada lfnea. I 



TEORIA DE BOHR DE LA ESTRUCTURA ATOMICA 

Para dar cuenta de las lmeas espectrales de los elementos y eliminar las 
objeciones levantadas contra el åtomo de Rutherford, Niels Bohr propuso 
en 1913 una teoria atomica radicalmente diferente de cuantas hasta entonces 
se habfan establecido. Lo mismo que Rutherford, considero al åtomo 
constituido de un nucleo con electrones girando a su alrededor. Sin em- 
bargo, mientras Rutherford no senalaba restricciones en las orbitas electro- 
nicas, Bohr postulaba que solo eran posibles orbitas para las cuales el mo- 
mento angular es un numero entero n multiplo de la cantidad (ft/2-ir), 
donde h es la constante de Planck. Esta suposicion constituye una cuantiza- 
cion del momento angular del electron. Bohr ademås establecio que en tanto 
un electron permanece en una orbita no radia energfa a pesar de las exi- 
gencias de la termodinåmica clåsica. y de aquf que la energfa de un electron 
permanece constante en tanto no cambia de orbita. Asi el segundo postu- 
lado introduce el concepto de que hay niveles energéticos o estados estacio- 
narios dentro del åtomo en los cuales un electron posee un contenido 
energético definido e invariable. Finalmente, Bohr supone como tercer 
postulado que cada lmea observada en el espectro de un elemento resulta 
del paso de un electron de una orbita en la cual la energfa es Ez a otra 
menor E x y que esta diferencia va emitida como un cuanto de radiation 
de frecuencia de acuerdo con la ecuacion 



Bohr aplico estas idcas a un åtomo que constaba de un nucleo y un elec- 
tron extrrno. Consideremos en general un nucleo de carga +Zc } A en la 
figura 14-6, alrededor del cual gira en orbita de radio r un electron B de 



AE = Ei - Ei = hv 



(13) 
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carga e, masa m y velocidad tangencial u. La fuerza de atraccion electros- 
tåtica entre el nucleo y el electron estå dada por la ley de Coulomb segun 
Ze 2 /r-. Esta fuerza atractiva lleva opuesta una centrifuga del electron, mv-/r, 



Figura 14-6. Modelo de Bohr del åtomo de 
un electrån. 



que tiende a hacer que escape de su orbita. Para una situacion estable es 
necesario que estas fuerzas se igualen, es decir, que 

Ze 2 _ mv 1 
r r 

a partir de la cual obtenemos 

7e 2 

r = ^ (14) 

Ahora el momento angular del electron es nur, y por el postulado de Bohr 
debe ser igual que 

nh 

mvr=- 

En consecuencia. 

v=^- (15) 
2-mr 

donde n es un numero entero. Al sustituir la ecuacion (15) en la (14) ob- 
tenemos para r 

n-h 2 



r = 



4-ir-mZ/;- 



(16) 



La energfa total E del electron en su orbita es la suma de las energias 
cinética y potencial. La cinética estå dada por la relacion imv s , mientras 
la potencial estå dada por —Ze~jr. De aqui que 

Ze 2 

E = imi 2 — 

7 



que, al introducir mv 2 desde la ecuacion (14) resulta: 
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Al sustituir el valor de r de la ecuacion (16) en la (17), se deduce que 
E vale 



La ecuacion (18) da la energfa total de un solo electron girando alrede- 
dor del nucleo atomico de numero Z. Esta ecuacion involucra constantes 
conocidas y el entero n que toma unicamente los valores 1, 2, 3, etc. Para 
un valor dado de n, que se denomina numero cudntico principal, la energia 
del electron sera fija y constante del nivel particular o estado estacionario. 
Las energfas de los diversos niveles, como son proporcionales a l/n 2 , decre- 
cerån segun el cuadrado del numero cuåntico, de manera que el nivel para 
el cual n — 2 tendrå solamente 1/4 de la energfa de otro para el cual n = 1, 
aquél con n = 3, tiene 1/9 de energfa, etc. Con otras palabras, los niveles 
energéticos que ocupan los electrones no cambian continuamente sino que 
involucran cambios abruptos en los pasos de un nivel a otro. 

De acuerdo con el tercer postulado de Bohr, se supone que las lfneas 
se originan cuando un electron salta de un nivel a otro, y por lo tanto el 
åtomo emite un cuanto de energfa cuya frecuencia estå dada por la ecua- 
cion (13). Este punto se comprueba fåcilmente. Supongamos que el electron 
estå originalmente en una orbita para la cual n = n 2 y que cambia a otra 
para la cual n = n 1 . En su estado inicial el electron tendrå, de conformidad 
con la ecuacion (17), la energfa 



micntras en el estado final 



La diferencia A£ = E n2 — E ni deberå emitirse entonces como un cuanto 
de energfa hv. De aqui que la frecuencia v de la Hnea emitida debe estar 
dada por 



2 v-mZ'e 1 
n"h'- 



(18) 



F — 



2 T 2 mZ 2 e* 
k 2 nl 



y = _ 



2 T 2 mZ 2 e* 2 t W 





y el numero de onda v = v/c por 



v — 



k 3 c \n\ 





(20) 
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donde 




(21) 



La ecuacion (20) se ha obtenido con el supuesto de que el nucleo era 
suficientemente pesado como para considerarlo estacionario, es decir, que 
su masa era infinita. Cuando ésté no es el caso, la ecuacion (20) debe 
modificarse segun 



donde, como antes, m es la masa del electron y m' la del nucleo de numero 
atomico Z. 

Aplicada al hidrogeno, para la cual Z = 1, la ecuacion (22) deberå 
tomar la formå 



Esta ecuacion es muy anåloga a la (12) para las lmeas espectrales del hidro- 
geno. Ademås, si la teoria es vålida, entonces deberiamos encontrar 



La sustitucion de los valores de las constantes en la ecuacion (24) da 
Æ H = 109,677.61 cm-' frente al valor observado de 109,677.58 cm- 1 . Este 
acuerdo tan notable constituye una excelente confirmacion del postulado 
de Bohr y su explicacion del origen de los espectros de hidrogeno. 

Una comparacion posterior de las ecuaciones (14) y (23) proporciona 
cl significado de las diversas series observadas en las lmeas espectrales emi- 
tidas por el åtomo de hidrogeno. En la serie dc Lyman n x = 1, y de aqui 
que las lmeas observadas resultan del paso de los electrones desde la segun- 
da, tercera: cuarta, eta, orbitas a la primera. Anålogamente, la serie Bal- 
mer, para la cual n 1 = 2, surge del paso de los electrones desde la tercera: 
i'uarta, eta, orbitas hasta la segunda. De igual manera, las series de Paschen, 
Brackett y Pfund se originan de las transiciones electronicas de orbitas 
superiores hasta la tercera, cuarta, quinta, eta, orbitas respectivamente. 
La figura 14—7 ilustra esquemåtiramente el diagrama de niveles energéticos 
del åtomo de hidrogeno. Cada tfnca horizontal de esta figura ensena el con- 
tenido de energia del nivel particular correspondiente al numero cuantico 




(22) 




(23) 
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indicado, mientras que las verticales reprcscntan las transiciones de los diver- 
sos electrones dc las cuales surgen las lmeas espectrales observadas en cada 
serie. 

De manera anåloga la ecuacion (23) ha sido usada para dar cuenta 
de otros espectros hidroeénicos. esto es. de aquellos nucleos que tienen 
a su alrededor un electron girando. 
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Figura 14—7. Ongen de !as series espectrales en el åtomo de hidrogeno (esquema). 



POTENCIALES DE IONIZACION 

En la figura 14—7 el nivel miniino de energia del electron es aquél para 
el cual n — 1. Este nivel se denomina estado base del electron. El nivel de 
energia mås alto es aquél para el cual n = infinito, y este estado corresponde 
a la eliminacion del electron de la influencia del nucleo; esto es, la ioniza- 
cion del atomo. La energia I, requerida para producir la ioni^acion desde 
el estado normal o base se denomina potencial de ionizacion, y usualmente 
se expresa en electron voltios, eV. 1 En el caso dcL åtomo de hidrogeno solo 
estå presente un potencial dc ionizacion, es decir, / = 13.60 cV. Sin embar- 
go, en los atomos que contienen diversos electrones externos existirå un 
potencial de ionizacion por cada electron, y la magnitud de este potencial 
aumentarå con cada electron removido. 

Los potenciales de ionizacion de algunos atomos se dan en el tabla 14—3 

> I cV = 160210 X ]0 12 ergios por parti'cula = 23,061 c< il mol- 1 
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Tabia 


14-5. Potenciales de 


ionizacion de 


los åtomos 






N" 
atomico 












Elemento 


1 


1 


3 


4 


5 


T J 

ri 


1 


13.60 










He 


2 


24.58 


54.40 








Li 


3 


5. 39 


75.62 


122 .42 








4 


9.32 


18.21 


153 .85 


217.66 




i » 

D 


5 


8.30 


25. 15 


37.92 


259. 30 


338.5 


C 


c 
0 


11 . 26 


24.38 


47.86 


64.48 


390. 1 


X 


7 


14.54 


29.61 


47 .43 


77.45 


97.4 


u 


8 


13.61 


35.15 


54.93 


77 . 39 


113.0 


xi 
r 


9 


17.42 


34.98 


62.65 


87 . 23 


113./ 


Ne 


10 


21.56 


41.07 


64.0 


97.16 




Xa 


11 


5. 14 


47.29 


71.65 


98.88 




Mg 


12 


7.64 


15.03 


80.12 


109.29 





NUMEROS CUÅNTICOS 

Al describir los erpectros de los åtomos se supone que cada lfnea emitida 

una sola unidad. En realidad se encuentra por medio de una resoVucion 
clevada que estån constituidas por dos o mås Hneas tan proximas que apa- 
rentemente constitu\en una linica. Este aspccto de multiples lfneas finaren 
lugar de una sola se designa como multiplete o estructura fina cspectral. 

Aunque la teona de Bohr da cuenta de las diversas lineas del espectro de 
hidrogeno o de åtomos de naturaleza anåloga a la del hidrogeno. no explica 
la estructura fina. El aspecto de la misma sugiere que cualquier nivel de 
energfa que corresponde a ua valor dado del niimero cuåntico principal n 
puede en cfecto estar constituido de una serie de subniveles, cada uno de los 
tuales con su propio numero cuåntico, pero difiriendo solo ligeramente 
en la energia total de cada subrmel. Con esta base una tramicion desde el 
niv cl superior al inferior conduciria a un numero de lineas muy juntas que 
depende de la subcapa donde se aloja cl electron dado. 

Un estudio espectroscopico dctallado demuestia que se requicren cuatro 
numeros cuånticos para caractcrizar un electron de un åtoino. Estos son: 
(a) el numero cuåntico principal, a; [h] el a^imutal, /; (c) el magnético, ni, 
> ^d) el numero cuåntico de spin, s. 

El numero cuåntico principal n de un electron cualquiera cii un atomo 
determina el ni\el enersjético principal al ciial pertenece el electron. Este 
numero toma solo \alores enteios, 1.2. 3, eta, dependiendo del nivel del 
electron. Correspondiendo a rada valor de n existen n valorcs posibles 
del numero cuåntico a/imuta] l que åetvrmman el momento angular del 
electron, y cjue pucden considerarse romo subcapas del nivel principal. Asf, 
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cuando n = 1 existe un solo valor posible de 1 que es 1 — 0. Cuando n — 2, 
podemos tener 1—0 y l—l, mientras que para n — A tenemos 1 = 0, 1, 
2 y 3. 

El numero cuåntico magnético m determina las posibles orientaciones 
cuantizadas espaciales del momento angular orbital, y pueden considerarse 
como la formå de desdoblamiento de cada subcapa en niveles mås finos 
que difieren ligeramente entre sf en energia, pero que aun pertenecen a 
cada subcapa particular. Los valores que este numero cuåntico toma, estån 
determinados por los valores de 1, y oscilan desde - 1— > 0 — > +1, es decir, 
un total de {2l \ 1) valores de m para cada uno de l. Por ejemplo, para 
1 — 0 hay un solo valor de m, es decir, m — Q Cuando 1 — 1 podemos 
encontrar m — — 1, 0 y +\, un total de tres valores. Por otro lado, si 
1 = 3, tenemos siete valores de m, que son m = — 3, — 2, — 1, 0 +1, 
+2, +3. 

Finalmente el numero cuåntico de spin s surge de una sugestion hecha 
por Uhlenbeck y Goudsmit en 1925, segun la cual, un electron en su movi- 
miento en una orbita puede rotar alrededor de su propio eje. Tal spin 
contribuirå al momento angular del electron y modificarfa asf las relacio- 
nes de energia. Suponiendo que este spin se haya cuantizado, existcn sola- 
mente dos valores posibles para él que son s — +i 6 s = — + , dependiendo 
de si el electron gira sobre sf mismo en una u otra direccion. 

Los cuatro numeros cuånticos y los valores que puedan tomar se resu- 
men asf: 

1. Numero cuåntico principal, n. Solo puede toniar los valores enteros 
n = 1, 2, 3, etc. 

2. Numero cuåntico azimutal, l. Para cada valor de n existrn n valores de /, 
es decir, l = 0, 1, 2, . . . (n — 1 ) . 

3. Numero cuåntico magnético, in. Para cada valor de l existen (21 -\-\) 
de m. Este intervalo es desde m = — la m = +! pasando por m = 0; 
es decir, m = 0, ± 1, ±2, ... ±1. 

4. El numero cuåntico spin, s. Existen solo dos valores posibles de s, s = 2 
y s — — i para cada valor de l. 

Al especificar sus cuatro numeros, la "direccion" de un electron par- 
ticular en un åtomo dado se define completamente; es decir, los cuatro 
numeros cuånticos sitiian cada electron en el nivel de energfa ( n ) , ia sub- 
capa (l), la sub-subcapa (m), y la direccion de su spin (s). 

Nada de cuanto se ha dicho impide que varios ekctrones de un åtomo 
ocupen el mismo nivel de energfa, y tengan por lo tanto sus numzros cuån- 
ticos idénticos. Sin embargo, el estudio de los espectros revela que esto 
no es posible, hecho que condujo a Pauli a enunciar en 1923 su principio 
de exclusion. De acuerdo con el mismo nunca dos electroncs de U n åtomo 
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pueden tener cuatro numeros cuånticos iguales. Para que existan en el 
rnismo åtomo, pueden tener tres numeros iguales, pero el cuarto debe ser 
distinto. Veremos ahora que estc principio es de un valor fundamental, y 
ayuda considerablemente en la deduccion de la distribucion de los electrones 
en los åtomos de los diversos elementos. 

CAPAS Y SUBCAPAS ELECTRONICAS 

Antes de regresar a la cuestion de la distribucion electronica, es nece- 
sario desarrollar el concepto de capas y subcapas. Asi como los niveles de 
energfa de los electrones en los åtomos pueden considerarse divididas en 
niveles y subniveles, de manera anåloga los electrones pueden considerarse 
que existen en grupos y subgrupos, referidos respectivament^ a capas y 
subcapas. Todos los electrones que poseen igual numero cuåntico principal n 
se dice que se encuentran presentes en la misma capa. También, todos los 
electrones de una capa dada que ocupan los subniveles con el mismo valor / 
se dice que se encuentran presentes en la misma subcapa. Asi los electrones 
para los cuales n = 1 y l — 0 ocupan no solo la misma capa, sino igual 
subcapa. Anålogamente, todos los electrones para los cuales n = 2 y l — 1 
estån presentes en la segunda capa y en la subcapa 1=1. 

Este concepto halla justificacion en la explicacion del origen de los 
espectros de rayos X. Los espectros de lmea ordinarios se deben a los elec- 
trones presentes en la capa mås externa, es decir, los electrones opticos. 
Puesto que éstos se encuentran ligados al niicleo mås débilmente en el 
åtomo, se excitan con mås facilidad que los electrones mås profundos y 
por lo tanto dan mås fåcilmente los espectros de linea. Por otra parte, 
los espectros de rayos X son mucho mås diffciles de excitar, ya que com- 
prenden energfas emitidas mucho mayores, y de aqui que los rayos X 
deben originarse de los electrones mås proximos al nucleo que los electrones 
opticos. Por todas estas razones; la teona generalmente aceptada del origen 
de los espectros de rayos X es la siguiente. Al bombardear un åtomo con 
electrones de gran velocidad, las colisiones tienen lugar con los electrones 
del åtomo. Cuando la energla de las particulas es suficientemente elevada, 
arranca de su lugar a los electrones mås profundos del åtomo, que de- 
jan espacios Libres. Estas vacancias las reocupan los electrones situados en 
los niveles superiores originåndose asi la emision de un espectro. Cuando 
este pasaje es de los nivelcs n — 2 o mås altos al nivel n = 1, el resultado es 
la serie K de los espectros de rayos X. Cuando los saltos son desde el nivel 
n ~ 3, o mayores al n = 2, se produce la serie L. Anålogamente, todas las 
transiciones al nivel n ~ 3 dan la serie M, los que van al n = 4 dan la 
serie A T , ctc, con tal que el åtomo contenga electrones suficientes para pro- 
porcionar todas estas series. Si no sucede asi, como acontece con los åtomos 
ligeros solo se produce la serie K, o bien la K y una parte de la serie L. 
Se verå que esta teoria del origen de los espectros dc rayos X adscribe su 
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aspecto no a los saltos electronicos de una suhcapa a otra. sino al paso 
de un electron de un nivel principal a otro, es decir, desde una capa a otra. 
El subnivel de una capa desde la cual viene un electron determina solo 
la estructura fina de la Knea, no su posicion. Esta Ultima estå determinada 
principalmente por el cambio en el numero cuåntico principal n. 

Con la ayuda de esta teoria, los espectros de rayos X de los elementos 
se explican fåcilmente, y constituyen, por esa razon, una confirmacion del 
concepto de las capas electronicas. Por asociacion con las series de espec- 
tros que resultan de las vacancias en las diversas capas. es usual referirnos 
a la capa para la cual n = 1 como la K, aquélla para la cual n = 2 como 
la L, la de n = 3 como la M, etc. 

LA TABLA PERIODICA Y LA ESTRUCTURA ATOMICA 

Si las teorias de la estructura atomica son de algun valor, deben de ser 
capaces de explicar las diferencias de reactividad de diversos elementos y 
también por qué las propiedades fisicas y qmmicas de los elementos se repi- 
ten de la manera que se encuentra en la tabla periodica. La periodicidad 
de los elementos descarta definitivamente a la masa como factor determi- 
nante de la reactividad qufmica, y por lo tanto, los nucleos atomicos posi- 
blemente no son los responsables de la conducta qufmica. Debemos buscar 
nuestra explicacion, por lo tanto, en la arquitectura configuracional de los 
electrones externos a fin de darnos cuenta por qué los elementos actuan 
como lo hacen. 

Al pasar de un elemento a otro en la tabla periodica, el numero atomico 
incrementa una unidad y asi lo hace también la carga nuclear. Para conser- 
var la electroneutralidad de los åtomos, este incremento progresivo de la 
carga nuclear debe ir acompanada por un incremento simultåneo en el nu- 
mero de electrones orbitales. En consecuencia, al pasar desde el hidrogeno 
con Z = 1 al laurencio con Z = 103, el numero de electrones alrededor del 
nucleo debe incrementarse progresivamente en uno desde un electron s61° 
en el caso del hidrogeno hasta el valor 103 para el laurencio. En cuanto 
estos electrones ocupan la estructura externa del åtomo; deben disponerse 
en capas y subcapas, cada una de las cuales contiene un numero de elec- 
trones compatible con el total de los que existen y con el numero måximo 
que puede entrar en cada una. Esta proporcion acerca de la disposicion 
electronica es bien clara pero los problemas que subsisten son los siguientes: 
(a) ^Cuantos electrones se colocan en cada capa y suhcapa? (b) donde 
va cada electron sucesivo? 

La primera sugestion satisfactoria acerca del numero de electrones situa- 
dos en las diversas capas y su posible disposicion fue propuesta por Bury 
y Bohr de manera independiente en el ano 1921. Ambos proponian que c ' 
numero måximo de electrones en cada capa dobe ostar dada por 2 ri-, donde 
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n es el numero cuåntico principal, éste debe proporcionar el numero måximo 
de electrones en las distintas capas 2, 8, 18, 32 y 50. Ademås, Bury y Bohr 
sugirieron que no pueden existir prcsentes mås de ocho electrones en la capa 
mås externa de un dtomo antes de comenzar con la siguiente. Con otras 
palabras, en las capas donde pueden cstar mås de ocho electrones, solo la 
ocupan ocho comenzando a continuacion la siguiente, y la capa incompleta 
queda para llenarse mås tarde. 

Que esta hipotesis de Bury-Bohr es vålida, se demuestra con ayuda del 
principio de exclusion de Pauli y de las reglas dadas para los valores posibles 
de los numeros cuåntkos. Para la capa K, n = 1, y de aqui que los valores 
que se pueden asignar a X m y s son 1 = 0, in = 0, s = +i 6 j - — f. 
Como no hay dos electrones que posean los mismos cuatro numeros cuån- 
ticos ; existen las siguientes posibilidades para ellos cn la capa K: 

n = I / = 0 m = 0 

n = 1 / = 0 m = 0 s=~i 

Esto significa que la capa K tiene solo una subcapa, 1 = 0, en la cual se 
pueden acomodar unicamente dos electrones. Por otro lado, cuando n — 2, 
tendremos l — 0 y l ~ 1, m = 0, m — — 1. y m = + 1, y s — i 6 s = — f . 
Estai posibilidades. conducen a las combinaciones siguientes: 



n 




2 




0 


m 
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1 
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Sobre esta base la capa L debe cstar constituida de ocho electrones, con 
dos de ellos en la subcapa 1 = 0, y seis en la subcapa l = 1. De manera 
ie^iialj se demuestra que la capa M contiene 18 electrones, con dos de ellos 
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en i — 0, 6 en la subcapa l — 1, y 10 en la l — 2; la capa N posee 32 elec- 
trones distribuidos en subcapas de 2, 6, 10 y 14; mientras que la capa O 
tiene un måximo de 50 electrones. Estos son los numeros måximos predichos 
por Bohr y Bury. 

COLOCACION DE LOS ELECTRONES EN LOS ATOMOS 

La disposicion de los electrones en los åtomos ha sido deducida por el 
uso combinado del principio de exclusion de Pauli, los postulados de Bohr- 
Bury, y el estudio especlroscopico. A fin de apreciar el significado de los 
resultados, debe hacerse una referenda a la clasificacion periodica de los cle- 
mentos mostrados en la tabla 14—6. Aquf los elementos se ordenan de acuerdo 
con su semejanza qumiica en grupos verticales y horizontalmente en perio- 
dos repetitivos. El primer periodo consta unicamente de dos elementos, 
hidrogeno y helio. El segundo y tercero contienen ocho elementos cada uno 
y cada periodo finaliza con su constitucion de gas raro, es decir, neon y 
argon. Por otra parte, antes de! gas raro siguiente, kripton, que se alcanza 
en el periodo cuarto, existen dieciocho elementos. 

De ellos los ocho elementos que son potasio, calcio, galio, germanio, 
arsénico, selenio, bromo y kripton, se comportan de una manera casi normal 
y presentan bastante similitud con los miembros precedentes de su propio 
grupo. En cambio en los diez elerrientos que principian con el escaridio y 
finalizan con el cinc, su compoi tamiento es algo mås diferente del comun, 
y por esa razon se les conoce generalmente como elementos de transition. 
En el quinto periodo la situacion es idéntica al cuarto, y consta de dieci- 
ocho elementos, ocho de los cuales son mås o menos "normales", mien- 
tras que otros diez que comienzan con el itrio y finalizan con el cadrriio, 
son elementos de transicion. Sin embargo, al comenzar d periodo sexio, 
encontramos a treinta y dos elementos que para estudiarlos se clasifican en 
tres grupos: (a) 8 casi "normales", que son el cesio, bario, talio, plomo, 
bismuto, polonio, estatinio y radon; (b) 10 elementos de transicion que van 
del lantanio al mercurio; y (c) las tierras raras comprendidas entre Z — 58 
y Z — 71. Estos uiltimos elementos presentan gran analogfa en sus propieda- 
des qufmicas y, por esa razon, no queda mås remedio que acomodarles en 
la tabla en un mismo grupo, en e! espacio comprendido entre el bario y el 
hafnio. Finalmente, el periodo stptimo contiene al francio, radio y a los 
elementos de la serie actinida, entre los cuales se incluyen a todos los ele- 
mentos transurånicos descubiertos hasta ahora. 

La explicacion del comportamiento antes descrito yace en la dispo- 
sicion de los electrones mostrada en la tabla 14-7. En ella la practica corrnin 
consiste en designar las capas principales por las letras K, L, M, etc, qu e 
corresponden a n = 1, 2, 3, y asi sucesivamente, y a las subcapas por los 
sfmbolos ls, 2p y 3d, 4/, etc. En estc Ultimo caso los mdices numéricos repre- 
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Tabla 14-7. Disposition de los electrones en los divereos elemcntos 
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Tabla 14-7 (Continuacion) 
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Tabla 14-7 (Continuacion) 
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sentan el numero de la capa principal, mientrab que las letras s, p, å \ f sirven 
para designar el numero cuåntico l — 0, 1, 2 y 3, respectivamente. 

Comenzando con el hidrogono, vemos que existe un solo electron pre- 
sente en la capa K. En el helio un segundo electron se adiciona a ésta, Y 
como solo dos electrones pueden estar presentes en un nive! energetico 
cualquiera cuando n = 1, esta capa queda completamente ocupada y ce- 
rrada en. este elemento. En el siguiente, litio, debe comenzarse por esa 
razon una capa nueva, que es el nivel L, y los electrones en los elementos 
siguientes continuan ocupando esta capa hasta que queda totalmente llena 
cn el elemento neon. A partir del sodio que posee un solo electron en l a 
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capa M, lo unico que podemos hacer es continuar el proceso de llenado 
en la secuencia normal hasta que las dos subcapas del nivel M se ocupcn 
llegando asf al elemento argon. 

Cuando llegamos al potasio, el electron en lugar de llenar el nivel 3d 
comienza una nueva capa. Este comportamiento estå de acuerdo con la 
teoria de Bohr-Bury, segun la cual en una capa externa no pueden håber 
mås de 8 electrones. El calcio sigue al potasio, pero el escandio, en vez de 
continuar el proceso, principia a llenar la subcapa 3d. Esta entrada de elec- 
trones en una capa mås interna continua con el galio hasta que dicha 
subcapa se llena totalmente. Una vez que ha sucedido esto, la tendencia 
iniciada con el potasio continua, y los electrones entran de nuevo en la 
capa externa sucesivamente hasta 8. 

En la conducta electronica descrita reside la diferencia entre los elemen- 
tos normales y de transicion. Mientras que los electrones de los elementos 
normales se anaden sucesivamente a la capa electronica mås externa, en los 
de transicion dicha capa permaneee esencialmente estacionaria, y los electro- 
nes sucesivos pasan a ocupar la capa inmediatamente debajo. 

A causa de este proceso de llenado se amplia el periodo. Como la distri- 
bution de los electrones en la capa externa es la responsable principal de las 
propiedades qumiicas de los elementos, podemos anticipar que los "norma- 
les" actuarån en formå distinta de los de transicion y en efecto asi sucede. 

La situaciun en el periodo cuarto que comienza con el rubidio y termina 
con el xenon es esencialmente igual que en el tercer periodo. El rubidio, 
como el potasio, inicia una capa nueva siguiéndole el estroncio. Pero princi- 
piando ion el itrio y continuando con el cadmio los electrones que siguen 
rntran al nivel 4d hasta que éste estå lleno, entonces el apilamiento de la 
subcapa 5p continua hasta el xenon. De nuevo aqui surgen los elementos 
de transicion con la entrada de electrones a la capa mås inmediatamente 
inferior. 

El periodo sexto comienza igual que los dos anteriores, con el cesio y 
el bario entrando la subcapa 6j > el lantanio la 5d. Sin embargo, en el 
cesio los electrones en lugar de seguir al lantano comienza a llenar el sub- 
nivel 4f vacante. Iniciado éste, el llenado de la segunda capa desde la super- 
ficie persiste hasta que se acaba con el lutecio. 

El hafnio continua entonces cl proceso comenzado por el lantano y, 
cuando éste finaliza con el niercurio, el talio y los elementos siguientes pro- 
ceden a edificar la capa P. La tabla 14-6 mostrarå que los elementos que 
Uenan la laguna cn la capa A r son exactamente aquéllos para los cuales no 
podia encontrarse lugar en la clasificacion periodica, esto es, las tierras raras. 
Como en estos elementos la configuracion electronica externa permaneee 
esencialmente sin alteration desde un elemento a otro, exhibirån gran 
analogia en su conducta qiumica y actuan corno si fueran un solo eiemento 
cn la secuencia periodica. 
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Finalmente, en el periodo séptimo se comienza una nueva capa en ] a 
t ual cntran electrones para el francioy radio. Con el actinio principia un gru- 
po nuevo de elementos: la serie actmida, donde los electrones comienzan 
primero a llenar el nivel &d r y desputs entran a la capa abierta 5f. 

La similitud de las propiedades qumiicas dentro de los grupos se deduce 
también de la tabla. La inspeccion de las configuraciones electronicas mas 
extrrnas del hidrogeno, litio, sodio, potasio, rubidio, cesio y franrio. ensefian 
que son iguales, y constan de un solo electron en una capa nueva. Las con- 
figuraciones electronicas de los elementos del grupo I IA comprenden dos 
electrones, tres en el grupo IIIA, etc. En el caso de los gases raros es preciso 
iniciar una nueva capa para cada elemento siguiente. Este hecho indica 
que su configuracion es muy estable y explica su poca capacidad de combi- 
nacion con otros elementos. 

Al hablar de la configuracion electronica del åtomo, es usual dar la 
informacion en la formå \s 2 2s~p 6 3s 2 p e d ia 4:S 1 . Aqui los digitos 1, 2, 3, 4, etc, 
se refieren al numero cuåntico principal y representan, respectivamente, las 
capas K, L. M, N, etc. Las letras s, p, d, etc, se refieren a las subcapas 
mientras que los mdices supcriores senalan el numero de electrones presente 
en cada una de las ultimas. Asi la combinacion dada arriba senala la pre- 
sencia de dos electrones s rn la capa K; dos s y seis p en la capa L: dos s, 
seis p y diez d en la capa M, y un electron s- en la capa N. El elemento que 
corresponde a esta disposition es el cobre. 

TERMINOS ESPECTRALES 

Los niveles de energia de un åtomo que posee un solo electron orbital 
se describen en funcion de cuatro numeros cuånticos n, l, m y s. Cuando hay 
presente mås de un electron, es necesario emplear un esquema distinto para 
designar los niveles energéticos. El mås comun es el de Russell-Saunders, 
que se representa asf 

y cu\a terminologia explicaremos a continuacion. 

El sfmbolo n se refiere al nivel principal de energia del åtomo, para e ^ 
estado base n — 1 ; para el siguiente es 2, etc. Los numeros cuånticos azimu- 
tales de los diversos electrones en el åtomo, ; t piieden combinarse vectoria!- 
mente para dar una suma L — L tiene solo valores enteros tales como 
0. 1, 2, 3. etc, y éstos se designan respectivamente por las letras S, P, D> 
F, etc. Al hacer estas sumas, las rapas cerradas no se toman cn cuenta, puesto 
que no contribuyen a /„. De aqui que uniramente los electrones externos ne- 
cesitan considerarse. 

Los spines s t de los diversos clertroncs de un åtomo se rombman en una 
suma algebraicaY = 2,s, para dar un numero cuåntico de spin resultantc S' 
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que puede tener los valores de 0, 1/2, 1, 3/2, etc. Estos spines combinados 
pueden acoplarse vectorialmente con L para dar momentos angulares resul- 
tantes cuyos valores son V/(/ + 1) C I /2-) 3 donde / es igual a J — L + S, 
L+S - \, L + S - 2, ... L — S', esto es, un total de {2S' + 1 'i valores 
de / para cada uno de L. 

Si S' es mayor que L, solo los valores positivos de L — S' o oero son 
significativos. 

En base a las combinaciones anteriores de los numcros cuånticos del 
electron, un nivel energético atomico o un término espectral puede tener 
las designaciones siguientes: l 3 ^, ■,, 2 s P th 6 +F-,/->. La primera de ésta signi- 
fica que n es igual a 1, L es igual a 0, / es igual a 1/2, y 2 S' + 1 = 2. De 
aquf S' = 1/2. El segundo, a su vez nos da n = 2, L = 1, / ~ 0, y S' = 1. 
Finalmente 4 2 F 7 / 2 reprcsenta n = 4, L = 3, J = 7/2 y S = 1/2. La suma 
(2 S' + 1) se denomina imltiplicidad del estado de energfa. Estos términos 
se leen en secuencia "uno doblete S un medio", "dos trlpletc P cero" y 
"cuatro doblete F siete medios". 



1=0 1=1 1=2 L=3 




Estado fundamental 



Figura 14-8. Diagrama esquemåtico del nivel de energia para un åtomo de sodio 
ntutro cuya estructura fina se omite. Los estados con dos valores / consisten de dos 
n| velcs muy proximos. 

No todas las transiciones entre los niveles energéticos del åtomo son posi- 
bles. Las rcglas de selecrion limitan las transiciones pennitidas a las c an- 
bios en J, de AL = ±1, y el cambio de / es en Aj — 0 y ±1. La posicion 
relativa de los diferentes niveles energétiros, y la operaeion de las reglas de 
seleccion, debe juzgarse del diagrama para el sodio presente e« la figura 14—8. 
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MECANICA CUANTICA 

Hasta el afio 1925 todos los intentos de tratar con los problemas dr estruc. 
tura atomiea y molecular se basaban en la mecånica clåsica, en la cual las 
unidades estructurales del åtomo se consideraban como partlculas con deter- 
minados momentos y posiciones sobre las cuales fueron impuestas las condi- 
ciones cuantizadas como las postulo Bohr. En 1925-1926, Werner Heisenberg 
\ Erwin Schrodinger, independientemente uno de otro, propusieron una 
nueva mecånica cuantica u ondulatoria que tiene en cuenta la dualidad de la 
materia en ondas y partfculas y que trata con los problemas en escala atomi- 
ea y molecular de una fonna totalmente distinta Aunque formalmente dis- 
tinta, la mecånica de matrices de Heisenberg es equivalente a la mecånica 
de ondas de Schrodinger. Como este ultimo enfoque se presta rn si mismo a 
una interpretacion ffsicamås sencilla que la del primeio. utilizaremos su tra- 
tamiento en lo que sigue. 

La ecuacion de Schrodinger cs la base para manipular todor los proble- 
mas de la mecånica ondulatoria. Esta ecuacion no puede derivarse de pos- 
tulados båsicos sino que se Hega a ella como se describirå mås taide, y la 
suposicion que se hace es quc esta ecuacion es vålida para el estudio de 
todos los tipos de problemas que iiivolucran una conducta atomiea y mo- 
lecular. 

Consideremos un sistema, tal corno un resorte, que vibta con una fre- 
cuencia v y produce una onda que viaja en la direccion x con una veloci- 
dad y amplitud faltura de la onda) a. Para un sistema como Este, la 
mecAnica cUsica nos dice 

.^ = 1!^ (25) 

donde t es el tiempo necesario paia que la onda alcance una posicion x. La 
solucion de esta ecuacion es en la formå siguiente 

« = /i(*)M0 ( 26 > 

donde /i(a") es una funcion solo de x t y f 2 (t) puede escribirse asf 

f,(t) = Asen2TT t t (27) 

A es la måxima amplitud de la onda. En consecuencia la ecuacion (26) 
se transforina en 

n — f 1 (x) A sen 2 rvt (28) 
Si diferenciarnos la ecuacion (26) res]jccto a x manteniendo constante t, 
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obtendremos 



^- H(1 ^W .røv 



De manera anåloga la diferenciacion de la ecuacion (28) con respecto a t 
a x constante nos da 

f-^= -4^V/ x (A:)(Asen27rvO 

= -4»V/i(*)/.(*) (30) 
Y de aqui, por sustitucion de las ecuaciones (29) y (30) en la (25), resulta 

d*h(x) _ 4 



S* 2 



(31) 



Pero la longitud de onda A. = u x /v. Haciendo esta sustitucion, la ecua- 
cion (31) nos da 

^ = -¥-'■«) 

La ecuacion (32) se aplica a una onda movil en la direccion x unicamente. 
Si consideramos una onda movil en tres dimensiones fi(x) debe reempla- 
zarse por donde rp = \jr(x,y,z), y nuestra ecuacion se transforma en 

6 vv = - ^-V (34) 

donde el sfmbolo V 2 representa 

3 2 32 32 
V 2 = — + — (35) 

dx 2 dy 2 dz 2 

De acuerdo con la hipotesis de Broglie una onda de longitud X puede consi- 
derarse asociada a una partfcula de masa m que se mueve con una veloci- 
dad v de acuerdo con la ecuacion (5) del capitulo 2, es decir, X = hjmv. 
Al sustituir este valor en la ecuacion (34), obtenemos 

„ 4ir 2 mV 

W= jri — f (36) 

Finalmente, la energia total de la pardcula E es la suma de su energia 
potencial, U, y la cinétka E% = i mi?. En consecuencia, 

E k = (E~ U) = i mv* 

y mv l = 2{E - U) 



41 
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La sustitucion de la ultima expresion en la ecuacion (36) da 

VV + ^(£- U)* = 0 (37) 

Conocida como la ecuacion de ondas de Schrodinger, y es el postulado båsico 
del comportamiento mecånico cuåntico de la materia. 



NATURALEZA Y SIGNIFICADO DE ^ 

La ecuacion (37) implica en esencia que un cuerpo movil de masa m, 
velocidad v, energfa potencial U y total E, lleva asociada una onda con una 
amplitud dada por la funcion ip. Para una situacion ffsica ^ debe ser finita, 
de un solo valor y continua. Los valores particulares de ^ que dan solucio- 
nes satisfactorias de la ecuacion (37) se denominan eigenjunciones o fun- 
ciones de onda caracteristicas, mientras que los valores de la energia que 
corresponden a las eigenfuciones se llaman eigenualores del sistema. 

El significado ffsico de tf/ es nebuloso. Sin embargo, r\r 6 tø*, donde 
i/>* es la compleja conjugada de ty, puede interpretarse, como la probabili- 
dad de encontrar una partfcula dentro de un cierto dominio del espacio. 
Para un problema unidimensional, este dominio es el intervalo compren- 
dido entre x y x + dx; para un problema bidimensional, es un elemento de 
årea, y para un problema todimensional, un elemento de volumen. 

En general, no es dificil establecer la ecuacion diferencial de ondas de 
una situacion particular. Sin embargo, la solucion de la ecuacion puede ser 
muy complicada, y laboriosa necesitåndose de aproximaciones y supuestos 
para obtener de alguna manera una respuesta. Procederemos ahora a ilus- 
trar el uso de la ecuacion de Schrodinger y la naturaleza de las soluciones 
que nos da en algunos problemas simples. 



LA PARTICULA LIBRE 

Consideremos una partfcula de masa m que se mueve con una veloci- 
dad v bajo la condicion de que U = 0. Entonces la ecuacion (37) sc con- 
vierte en 



o al dividir por ^ 



I v v + E - O (38) 

En el sistema de coordenadas cartesianas la energia total de la partfcula 
puede. considerarse constituida de los componentes E„ E, y /<\ a lo largo cle 
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los tres ejes tales que 

E = E + E v + E, 

Ademås, podemos tomai 

* = iMMk (40) 

donde ty x es una funcion de x solamente, f v una funcion solo de y, y ^ una 
funcion de z unicamente. Al reemplazar las ecuaciones (39) y (40) en la 
(38), de acuerdo con la expresion de V 2 dada por la (35), obtendremos 

(1 4. 8 r 2 mE z \ , (l dy_ v , 8jrhnBA ( 1 d V. , 8rhnE.\ _ . 

(41) 

donde cada término en el paréntesis es una funcion de una sola variable. 
Como cada variable varia independientemente, cada uno de estos términos 
debe ser igual a 0, y asf obtendremos tres ecuaciones diferenciales con va- 
riables separadas a resolver. 

Las soluciones de estas ecuaciones son 

= A x sen (~ V2^Elj (42») 

*, = A, sen (tø VW.) (*2 b > 

4>, = A, sen (~ V^E^ (42c) 

donde A„ A, y A, son constantes. Mås aun, para satisfacer las condiciones 
de frontera de f, tenemos también 

E x = i mv\ (43a) 
E„ =■- i mvl (43b) 
E z - i mi* (43c) 

donde v t , u, y u, son los componentes de la velocidad u a lo largo de los tres 
ejes coordenados. De la ecuacion (40) vemos que la eigenfuncion de es el 
producto de las ecuaciones (42a) a (42c), mientras que la (39) conduce a 

E = i m(i? a + v' y + vi) 

= imv* (44) 

Este resultado podia anticiparse pues, cuando U = 0, la energfa total 
del sistema es uniramente cinética £ft = k mv 3 . 
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LA PARTICULA EN UNA CAJA 

Consideremos ahora la misma partfcula de la seccion precedente cuando 
se le obliga a desplazarse en una caja rectangular de dimensiones a, b y c 
Dentro de la caja, es decir, entre r=Oya, y = 0yb, yz=0ycla ener- 
gfa potencial es cero. Pero en los limites se incrementa subitamente hasta 
infinito y permanece asi en tanto se encuentre fuera de la caja. 

Si representamos por U a la suma de sus componentes a lo largo de los 
tres ejes coordenados, es decir, 

U = U x + U v + U, (45) 

entonces, procediendo igual que antes, es posible separar la ecuacion de 
Schrodinger en ties diferenciales de la formå 

'**+^flf,-U,) =0 (46) 



4> x dx* h 

para cada una de las variables. La solucion de (46) da entre r = 0 y 
x — a las eigenfunciones 

y los eigenvalores de la energfa 

E x = (48) 

8 ma ! 

donde n x es un numero cuåntico que toma los valores n T — 1, 2, 3, etc. Anå- 
logamente, las restantes ecuaciones diferenciales nos dan 

*-vS-(=f) (50) 

* - s < 51 > 

* - & « 

donde n v y n, son de nuevo numeros cuånticos iguales a 1, 2, 3, etc. A partir 
de las ecuaciones (47j, (49) y (50) se deduce para ^ 

-Æ-( ! f)-( ! PM a r) < 5 » 
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y la energfa total de las ecuaciones (48), (51) y (52) 
E = E x + E v + E t 



M 4- r$ 4. ^\ 

8 m \a* ^ i !T c'/ 



(54) 



Resulta de interés observar, que mientras las energfas de la particula libre 
variiin continuamente, las de una particula en una caja estån cuantizadas. 
Sin embargo, las diferencias de energia entre los diversos niveles son peque- 
nas debido a la presencia de h 2 en los numeradores de las ecuaciones de 




1 - 



n, = 3 

IAAAJ 




(ol Ib) 
Figura 14-9. Graficas de <p r y ip x 2 contra x para 0 = 2. 

La figura 14-9 muestra las graficas de ty x y ^j, contra x para diversos 
valores de n x y a = 2. De la figura 14-9 (a) se observa que el numero de 
scmiondas dado por i}, x es idéntico al valor de n z . 

Anålogamente, la figura 14-9 (b) muestra que n x es también el numero de 
måximos que puede presentar ip 2 . 



MECÅNICA CUÅNTICA DEL ATOMO DE HIDROGENO 

Consideremos un åtomo constituido de un nucleo de masa m' y carga Ze 
alrededor del cual gira un electron de masa m. En mecånica tal combina- 
cion puede considerarse como una particula de mara reducida + dada por 



1 = ^ + - L , 

/i m rn 



(55) 



que gira alrededor del centro de masa a una distancia r del origen. La ener- 
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Figora 14-10. Coordenadas 
polares esféricas. 



gia potencial de tal partkula es E/ = —Ze 2 /r. Al colocar estos valores de fi 
y U en la ecuacion de Schrodinger obtenemos 



(56) 



Esta ultima ecuacion se manipula mejor en coordenadas polares esféricas, 
cuya relacion con las cartesianas se presenta en la figura 14-10, con lo 
cual la ecuacion (56) se transforma en 



r 2 dr \ dr} r 2 sen 2 



9 d<f>' 2 r 2 sen 



1 3 ( 

+ 8 -w{ E + i ?)+ = 0 (57) 



S escribimos ahora 

<{, = R • 9 ■ * (58) 

donde R es una funcion de r solo, 0 es una funcion de 9 unicamente 1° 
mismo que <5 lo es de <f, entonces la ecuacion (57) se separa en las tres ecua- 
ciones diferenciales 2 



o<p- 



^(-S)-|«+ 4 #(« + t)— 



(59) 
(60) 

(61) 



2 Para detalles véase Pauling y Wilson, Introduction to Quantum Mechanics, 
McGraw-Hill Book Company, Inc., Nueva York, 1935, 
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donde m y /? son constantes. Estas ecuaciones deben resolverse ahora consecu- 
tivamente para obtener los valores permitidos de <E>, 0 y R, y también el de 
la energfa E Las condiciones de contorno de la ecuarion (59) son tales que 
se obtienen valores satisfactorios de $ solamente cuando m : = 0, ±1, ±2, etc. 
Cuando estos valores de m se colocan en (60) y se resuelve la ecuacion en 
funcion de O, los valores permisibles de esta ultima se obtienen solo para 
/? = 1(1 + 1), donde 1 = \m\ 4" 1, \m\ + 2, etc, donde \m\ son los va- 
lores absolutos de m. Finalmente con estos valores de (i la ecuacion (61) da 
soluciones satisfactorias solo para valores del numero cuåntico total n = 1, 
2, 3, etc. .Cuando los diversos numeros cuånticos se combinan; se halla 
que las soluciones aceptables de la ecuacion (57) exigen que 

n = 1, 2, 3, ■ • ■ 
1 = 0, 1,2,3, ••■ (n- 1) 
y m = o -> +i 

para cada valor de 1. Estos son exactamente los valores anteriores postulados 
para los numeros cuånticos principal, azimutal y magnético respectivamente 
de un electron. Sin embargo, mientras que estos numeros eran introducidos 
antes como una base postulada, ahora ellos se deducen como exigencias 
de la solucion a la ecuacion de Schrodinger para un åtomo del tipo de 
hidrogeno. 

La solucion de la ecuacion (57) no da numeros cuånticos de spin. Para 
obtenerlos es preciso introducir la ecuacion de efectos relativisticos. Estos 
dan entonces j = +i 6 s = — i obtenidos por Uhlenbeck y Goudsmit. 

Las referendas a la discusion anterior muestran que los valores de la 
porcion <J> de la funcion total de onda ty dependen solo del numero cuåntico 
magnético m. Por otra parte, © depende unicamente de 1 y m, y R de n y l. 
En consecuencia, el valor de ty dado por la ecuacion (58) , debe determinarse 
por los valores de los tres numeros cuånticos. 

Finalmente la ecuacion (57) da también la energfa total E del electron 
en el åtomo. Asi se obtiene la expresion 

E - " -^jr- < 62 ) 

Si hacemos que m' sea infinito en la ecuacion (55), entonces ;jl = m 
Y la (62) es idéntica a la ecuacion (18) de E obtenida por Bohr para un åto- 
mo del tipo de hidrogeno. 



FUNCIONES DE ONDA DEL HIDROGENO 

La funcion de onda de un electron en un åtomo se llama orbital atåmico. 
Para que cualquier electron orbital quede determinado es preciso conocer 
los valores de los tres numeros cuånticos n, l y m. Adrmas para cualquier 
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åtomo del tipo de hidrogeno la funcion de onda total es el producto de Jas 
contribuciones radiales a ty, esto es R, y las dos porciones angulares © y 
Las expresiones para R y 0* deducidas de la solution de la ecuacion (57) 
para los valores de n = 1 hasta 3 se resumen en la tabla 14-8 donde 
q = Zr/ao, y , 3 

a 0 = — - — = 0.529 Å 



4 -7T*y.é l 

Esta Ultima, como se ve a partir de la ecuacion (16), es la primera orbita 



n = 2 



n = 3 



)4 

10 
8 
6 
4 

2f- 



1=0 ()f) 



2 4 

O 

r-A 



1 = 0 <3i> 




Fisura 14-11. Funciones de distribution radial para el åtomo de hidrogeno. 



de Bohr del åtomo de hidrogeno. Los orbitales para el åtomo de hidrogeno 
se deducen de la tabla 14-8 al colocar Z = 1. 

Consideremos primero las contribuciones radiales a ty para el åtomo de 
hidrogeno. En cada caso R 2 representa la probabilidad de hallar el electron 
en un punto comprendido entre r y r ~\~ dr en el espacio. Pero es mis ilus- 
trativo considerar la probabilidad de hallar un electron en un casquete esfé- 
rico de grosor dr a una distancia r del centro de masa, que es pråcticamentc 
idéntico a la posicion del nucleo. Esta probabiJidad D(r) } denominada 
funcion de distribution radial, estå dada por la expresion 

I)(r) = 4-xr*K t (63) 

En la figura 14-11 se presentan las gråficas de D(r) contra r para diver- 
sos valores dc n y l. 
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Tabla 14-8. L as funciones de onda del tipo de hidrogeno * 
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Para el estado base del åtomo de hidrogeno, esto es, n = 1 y l =0 , JD(r) 
presenta un måximo para r — a, — 0.529 A, y de aqui que la poiicion mas 
probable del electron es idéntica con el radio predicho por Bohr para l a 
primero orbita electronica. Pero, mientras Bohr predijo que el electron se 
rncontrarå solo a esta distancia, la gråfica muestra probabilidades finitas 
para encontrarlo a distancias mayores y menorts que a,. 

Las funciones de distribucion radial para n — 2 y 3 son rnenos marcadas 
que aquélla de n = 1, y pueden extenderse para valores mås amplios de r. 
Estos hechos indican una localizacion mås baja del electron con el aumersto 
de distancia desde el nucleo y un decremento en la atraccion entre este 
ultimo y el electron. Ademås para el electron en los estados 2s. 3s y Zp ohrer. 
vamos un måximo rrlativamente grande en D(r) acompanado por un må- 
ximo menor con valores mås bajos de r. En consecuencia; en estos estados 
el electron tiene probabilidades definidas de ocupar mås de una distancia 
preferente desde el nucleo, aunque esta preferencia disminme a medida 
que nos aproximamos al nucleo. 

La inspeccion de la tabla 11-8 revela qiie todas las orhitai con idénticos 
valores de l y m tienen igual dependencia dc ©5> en los dos ångulos indepen- 
dientemente di. los valores de n y R. En corisecuencia todos los orbitalcs s 
tendrån ignal formå, lo mismo que todos los orbitales p z , p x , etc; para los 
orbitales s 0<f es una constante, y de aqui que éstos tengan simetria esférica. 
Sin embargo, como todos los restantes tipos dados tienen una dependencia 
angular para ©<!>, los restantes orbitales diferentes de s tendrån formai que 
rio son esféricamente simétricas. Las gråficas tridimeniionalts de C-)* sr. 
muestran en la figura 14-12 de la pågina siguiente. Como cabe esperar, los 
orbitales s son esfbricos. I^os orbitalcs p constan de dos porciones que en 
conjunto semejan a una palanqueta de gimnasia: y aunque equivalentes. 
difieren entre sf en su orientacion respecto de los ejes. Sin embargo, los 
diversos orbitales d difieren tanto en formå como en orientacion espacial. 

TRATAMIENTO MECANICO CUANTICO 
DE ATOMOS MAS COMPLEJOS 

Hi-mos visto hasta ahora que para los åtomos anålogos al hidrogeno las 
variables en la ecuacion de Schrodinger son separables, y la ecuacion se 
resuclve exactamente por medios analfticos. Sin embargo, esto no es cierto 
cuando existe mås de un rlectron presentc. Para ilustrar la naturaleza de 
las complcjidadrs, consideremos el caso del åtomo que consta de dos clertro- 
nes y un nucleo de car^a Ze Para tal åtomo la energia potencial esta 
dada por 

Zt 2 Ze- , e- ,„ Æ . 
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z 




d,7_ fi (l = 2, m = 2i d xy 11 = 2, m = -2J 

Fisura 14-12. Gråtic is de las partes ani?ulart'5 de las funciones de onda del åtomo 

de hidrogeno. 



donde es la distancia del electron (1) al nucleo, r z la del electron (2), y 
r 12 es la distancia de scparacion de los dos electrones. Si designamos por <p 
a la funcion de onda total y por m la masa del electron, la ecuacion (37) 
nos da 

Vlt + W + tpiE + ^+^-^i, = 0 (65) 
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Aquf E es la energfa total del sistema, y V 2 y V* hacen referenda a las 
coordenadas de los dos electrones. Las variables en la ecuacion (65) no son 
separables, y la misma no es soluble directamente por procedimientos anali- 
ticos. Anålogos problemas se presentan en otros casos que comprenden I a 
presencia de mås de un electron. 

Para manejar tales ecuaciones se han desarrollado diverses procedimien- 
tos de aproximacion a las soluciones. De éstos, uno de los mås usados es el 
método de variation, cuya base es el principio del misnio nombre. Comen- 
cemos suponiendo funciones adecuadas de jfr que las utilizamos para hallar 
E a partir de la ecuacion de Schrodinger adecuada. El principio dc varia, 
cion establece que todos los valorcs calculados de E serån mayores que el 
verdadero y daran el valen" de éste solo cuando se efectua una correccion 
en la funcion es decir, obtendremos £ ta i c . J> E. En consecuencia, de todas 
las funciones elegidas, aquéllas que den la minima energia serån las mejores, 
y en el limite la funcion corregida de \ji darå el valor correcto de E. Este 
principio proporciona un criterio para la direccion de los cålculos y la elec- 
cion de una funcion conveniente para 

La formå en que estos edlculos de prueba se hacen puede deducirse de 
las consideraciones siguientes. Al rcordenar la ecuacion (37) resulta 

Definamos ahora el operador Hamiltonia.no, o simplemente el Hamiltoiiiano 
por la expresiun 

H = ^1 V 2 + U (67) 
8 Tt-m 

Entonces la ecuacion (66) se cscribira simplemente asi 

H$ = (68) 

H es un operador no conmutativo, cs decir, H^^LjpH. Sin embargo, conio 
en cualquier situacion dada, E es constante, E+ — tyE. En la expresion del 
ITamiltoniano V 2 representa la suma de los términos V" P ara todos los 
electrones presentes, rsto es, 

V 2 = V; + V; + V~ + ■ • • 

= SV 2 (69) 

Asi en el caso del åtomo de hidrogeno donde hav un electron presente, 
V 2 = V 2 . Sin embargo para un åtomo de dos electrones V 2 = V; + V 2 
como se observa a partir de la ecuacion (65) . 
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La solucion general a la ecuacion (68) para E tiene la formå 

E = ^ (70) 

donde d- es un elemento de volumen, y la integracion tiene que realizarse 
para todo el cspacio. De aquf, supuesta una funcion de ty } se reemplaza 
ésta en la ecuacion (70) y se evalua la energia correspondiente. La canti- 
dad $ 2 dr en el denominador de la ecuacion (70) representa la probabilidad 
de encontrar el electron o electrones involucrados en el elemento de volu- 
men ål. En consecuencia, la integral fty'dr deberå ser igual a la unidad 
cuando se considera todo el espacio. Esto es cierto solo si la funcion f elegida 
incluye los coeficientes de proporcionalidad correctos en la expresion de ty 
seleccionada. Decimos entonces que esta funcion estå normalizada. Sin 
embargo, cuando no se incluyen los coeficientes apropiados, la integral de 
nuestra funcion es distinta de la unidad, y deben evaluarse ambas integrales 
en la ecuacion (70) para hallar E. 

Estos procedimientos de cålculo son ordinariamente muy laboriosos y 
consumen tanto tiempo que no pueden llevarse a cabo por los procedimien- 
tos usuales. Pero el advenimiento de las computadoras digitales ha reducido 
enormemente estas dificultades haciendo factible determinaciones con sis- 
temas que resultaban pråcticamente imposibles de manejarse antes. 



EL ATOM O DE HELIO 

Un buen ejempio de la aplicacion del método de variacion es el cålculo 
de la energia del åtomo de helio en el estado base. Esta energia se conoce 
experimentalmente que es —78.98 eV, esto es, la suma de los potenciales 
du ionizacion para ambos electrones como se encuentra en la tabla 14-5. 
Para este åtomo, constituido de un nucleo y dos electrones, la energia poten- 
cial estå dada por la ecuacion (64) con Z = 2. La expresion de H es 

= *r^+^ + £) m) 

Mediante esta ecuacion, y suponiendo que las funciones de onda sin norma- 
lizar + son el producto de dos funciones de onda anålogas a la de hidrogeno, 
esto es 

ii' — e~ ZTlfa *r- tr,la > (72) 

Unsold obtuvo en 1927 un valor de E igual a —71.81 eV. En la aproxi- 
macion siguiente Kdlner considero a f cl mismo que cl dado por la ecua- 
cion (72), pcro supuso que 7. era un paråmetro ajustable igual a Z'. Con 
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7J = 1.6875 fue capaz de obtener el valor de —11 Al eV, resultado mucho 
mås favorable. El valor de Z' = 1.69 en vez de 2 se interpreta significando 
que un electron en el åtomo de helio separa al otro del niicleo, y por 1 0 
tanto reduce la carga positiva neta de este ultimo. Finalmente, después de 
numerosos intentos, Hylleraas obtuvo en 1930 un valor de E igual a 
— 78.99 eV mediante un polinomio de $ con 14 términos. 

El estado base del åtomo de helio lleva en si la presencia de dos elec- 
trones Is cuya funcion de onda total es if/. Para ocupar la misma orbita sin 
violar el principio de exclusion de Pauli, es preciso que los dos electrones 
tengan spines opuestos. De aquf, el numero cuåntico de spin para uno de 
los electrones sera i, y — i para el otro. Sin esta oposicion de spines no es po- 
sible lograr ningun orbital estable. 

OTROS ATOMOS CON MULTIPLES ELECTRONES 

El tratado anterior del åtomo de helio es un ejemplo de la formå en que 
la mecånica cuåntica enfoca el problema de trabajar con åtomos de muchos 
electrones. En este enfoque cada electron en el åtomo estå representado 
por una funcion de onda fe denominada orbital atomico. La funcion de 
onda del åtomo total, se toma entonces como una combinacion adecuada 
de los orbitales atomicos de los electrones presentes. La localizacion de un 
electron en un åtomo estå determinada por sus numeros cuånticos, y éstos 
determinan también la naturaleza de ij/ f . Asi en el åtomo de hidrogeno 
ip e depende de los numeros cuånticos n, l y m. Como para la combinacion 
de estos tres numeros cuånticos debemos tener electrones con spines de ±i, 
cada orbital atomico se puede referir a dos electrones, esto es, uno para el 
cual el spin es i y — i para el otro. 

Los orbitales atomicos se designan de igual manera que los electrones 
a que corresponden. Por ejemplo, un electron Is se dice que estå en un orbi- 
tal atomico Is, un electron lp en un orbital 2p y asi sucesivamente. Si supo- 
nemos ahora que los orbitales de los electrones en diversos åtomos son 
anålogos a los del åtomo de hidrogeno, entonces bien sea la tabla 14—8 o la 
figura 14-11 muestran que solo es posible un tipo de orbital s para un 
valor de n, 3 tipos de orbitales p para n = 2o mayor, y cinco tipos de orbi- 
tales d para n = 3 o mayor. De aqui que el numero måximo de electron es 
que se acoplan en un orbital s es 2. Por otio lado, los electiones p cabe dis- 
tribuirlos entre los orbitales p t , py y p z , de manera que el numero måxim° 
de electrones que éstos pueden retener es 3 X 2 = 6. Anålogamente pueden 
existir electrones d en los cinco orbitales d, y el numero måximo de electro- 
nes posibles serA 5 X 2 = 10. Estos numrros måximos para los electrones s > 
p y d son idénticos ron los deducidos antes de la aplicacion del princip 10 
de exclusion de Pauli, dados en la tabla 14 7. 
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Estar consideraciones hacen posible asignar electrones a varios orbitales 
del åtomo por medio del principio del cnsamblc ; de acuerdo con él, imagi- 
namos un åtomo edificado sobre el nucleo al que se le agregan piogresiva- 
mente el numcro de electrones necesarios para que dicho åtomo se encuen- 
tre en el estado base. En concccuencia, cada electron ocuparå sucesivamente 
el orbital disponible de energfa minima, luego cl siguiente mås elevado, y 
asi sucesivamente. Por este procedimiento obtenemos, como antes para el hi- 
drogeno, la disposicion electronica ls 1 : para el helio Is 2 ; para el oxfgeno 
\s 2 2s 2 2p i , etc. Sin embargo, para predecir la distribucion de los electrones p 
entre los tres tipos de orbitales p, o de electrones d entre los cinco tipos 
de orbitales d, se necesita generalmente informacion adicional. Asi se encuen- 
tra que en el nitrogeno con el agrupamiento electronico [s 2 2s 2 2p 3 , un elec- 
tron p ocupa cada uno dc los tres orbitales. De aqui que ninguno de los 
orbitales p se encuentre lleno. Como regla todos los orbitales p tienen que 
ser ocupados al menos por un electron antes de que tenga lugar cl llenado 
orbital. La razon de este comportamiento es el hecho de que los electrones 
con spin sin acoplar dan energfas de enlace en el åtomo mås elevadas que 
los acoplados. En consecuencia, el åtomo es mås ectable con la primera 
disposicion que la ultima. 
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PROBLEMAS 

1. Una partfcula esférica de densidad unidad cac libremente en el aire con una 
Vflocidad ronstante dc 0 500 cm se^- ! . El coeficiente de viscosidad del aire es 
0000180 poisps Utilizando I a l Py Stokes, hållese el radio dc la partfcula. 

Respuista; 6.43 X 10' 4 rm 
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2. Una particula esférica de densidad unidad y radio 1.00 X IQ -4 cm queda 
atrapada entre dos placas paralelas cargadas. que estån a una distancia entre si de 
2.40 cm. Para mantener la particula en reposo se aplica a las placas una diferenci a 
de potential de 2,052 voltios. A partir de estos datas, hallar: (a) el campo eléctrico 
aplicado en voltios cm- 1 , y (b) el numero de cargas unidad de electricidad sobre 
la particula. Una unidad electroståtica de potencial es igual a 300 voltios. 

Respuesta.: (a) 855 voltios. cm -1 ; (b) 3. 

3. eQué campo eléctrico aplicado en voltios cm -1 se requerira para hacer que 
la particula descrita en el problema 2 ascienda contra la gravedad con una velocidad 
v, == V 5? 

4. Supongamos que la polaridad de las placas del problema 2 se invierten. 
cQué campo eléctrico aplicado en voltios cm-' se precisara para hacer caer la 
particula con una velocidad v„ = 1.20^? 

5. (Cuål sera la mara de un electron que se mueve con una velocidad de 

(a) 5.00 X lOOcmseg- 1 , y (b) 2.9 X 10 10 cm seg- 1 ? 

Respuesta: (a) 9.24 X 10" 2S g, 

6. (a) ;Cuål es la masa del proton en reposo? (b) (Cual es su masa al moverse 
con la velocidad de 2.00 X lO^cmseg- 1 ? 

7. Scgun el principio de incertidumbre de Heisenberg, ^cuål sera el minimo 
de incertidumbre en la position de un electron si su momento se conoce con kp 
igual a: (a) 1 X 10-2; (b) 1 x 10 10 ; y (c) 0 g-cmseg- 1 ? 

8. La plata posee 2 isotopos estables cuyos pesos atomicos san 106.911 y 108.909 
en la escala del carbono-12. Hallar la abundancia de cada uno de estos isotopos en 
la plata ordinaria. Respuesta: Ag 107 : 52.00%. 

9. El magnesio posee 3 isotopos estables. Para dos de ellos los pesos atomicos 
son 23.985 y 24.986, mientras que sus abundancias son 78.60 y 10.11%, respectiva- 
mente. Hallar el pero atomico del tercer isotopo. 

10. (Cual cs el numero de electrones, protones y ncutrones en un åtomo de oro 
de masa atomica 197? 

11. El peso atomico de uno dc los isotopos del platino es 193.977. (a) Calcular 
las masas de los electrones y del niicleo en un peso atomico gramo de este isotopo. 

(b) ^Cuål sera la masa de los nucleos calculada a partir de las masas en reposo 
de los neutroncs y protones presentes en el åtomo? 

Respuesta: (b) 195.570 g- 

12. (a) Calcular la cantidad dc energia en calorias que se emitirå por scgundo 
por un cuerpo negro perfecto de 1 mm 2 de årea a 2000°K. (b) (Cuanta energia 
se absorbera por este cuerpo por segundo? 

13. i Cuål sera la energia radiada por el cuerpo negro descrito en el proble- 
ma 12 cuando su temperatura se eleva a 10,000°K? 

14. Suponiendo que la exponencial es muy grande comparada con la unidad 
en el denominador de la ecuacion (10) derivar la expresion de la longitud de 
onda X m a la cual la distribudon de energia en la radiat ion del cuerpo negro es un 
måximo a cualquier temperatura constante T. 

15. Utilizando la relacion obtcnida en el problema 14, calculese X m si 1000°K- 

Respuesta: X = 2.88 micrones. 
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16. La longitud de onda de cierta linea cn la serie Balmer se observa que es 
4341 A. jA qué valor de n 2 corresponde esta linea? 

17. Calcular el niimero de onda, longitud y frecuencia de la primera linea en 
la serie Lyman. Respuesta: v = 2.466 x 10 15 seg _1 . 

18. Calcular el niimero de onda, longitud y frecuencia de la tercera linea de 
la serie Paschen. 

19. Mediante la teoria de Bohr, calcular los radios de las orbitas primera y 
décima en el åtomo de hidrogeno. 

20. Calcular las velocidades del electron en las orbitas primera y décima del 
atomo de hidrogeno. Respuesta: v x = 21.9 X 1 0" cm seg- 1 . 

21. Calcular la energia cinética, potencial y total del electron en la primera 
orbita del atomo de hidrogeno. 

22. Calcular la energia cinética, potencial y total del electron en la orbita dé- 
cima del åtomo de hidrogeno. 

23. (a) ,:Cuål es la cantidad total de energia en calorias requerida para hacer 
pasar a todos los electrones desde la primera orbita de Bohr a la sexta en un åtomo 
gramo de hidrogeno? (b) ^Cuål sera la distancia que tiene que moverse cada 
electron? (c) iQué frecuencia de radiacion se emitirå si los electrones regresan 
a su estado inicial? Respuesta: (a) 304,800 cal. 

24. ;CuåL es la frecuencia y longitud de onda de la radiacion emitida por la 
transicion del electron desde la segunda a la primera Orbita de Bohr en el helio 
ionicado? Supongase que la constante de Rydberg es la misma que R„ para el 
hidrogeno. 

25. Calcular la energia en calorias requerida para ionizar un peso atomico gra- 
mo de hidrogeno. 

26. Calcular la energia en calorias requerida para producir a partir de atomos 
neutros de helio un pero atomico gramo de: (a) iones He+, y (b) iones He+ + . 

Respuesta.: (b) 1.821,000 cal. 

27. i Que valores posibles pueden tomar los rcstantes numeros cuånticos cuan- 
do el principal es 5 ? 

28. Dc acuerdo con el principio de Pauli, i qué numero maximo de electrones 
puede encontrarse en cada una de las subcapas / en el problema 27? 

29. Explicar la diferencia fundamental entre las configuraciones elcctronicas 
de los elementos del grupo IA (Li, Na, K, etc.) y aquéllos del grupo IB (Cu, 
Ag, Au). 

30. Dar las configuraciones electronicas de los siguientes elementos: (a) Li; 
(b) Be+; (c) C, y (d) Ca. Respuesta: (a) ls 2 2sK 

31. éA qué atomo neutro corresponde la configuracion electronica siguiente? 

32. Dar los valores de S' y / de los términos espectrales siguientes: (a) 1 S 0 ; 
(b) =p, 2 ; (c) S F 2 ; (d) Respuesta: (a) L = 0, S' = 0, / = 0. 

33. Senalar los valores posibles de J para cada uno de los términos espectrales 
siguientes: (a) 'S; (b) 2 S ; (c) =P ; (d) »f. 
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34. La figura 14-7 ensena que al estado3 2 .P del sodio consiste dc un nivel doble 
con términos espectrales dados por 3 2 P 1/3 y 3 2 P iiV Lar transiciones desdc estos nive- 
les al estado base resultan en la muy conocida lfnea D del sodio, que consiste de das 
linear muy proximas. En la transicion 3 l P.j 2 — * 'i-S 1 2 , v — 16,97&.0 tra' 1 ; mientras 
que en la transicion 3 2 P } ,„— * 3 2 S 1 /^ ~v = 16,960.9 cm -1 , (a) ,;Cuål de estos nive- 
les queda mas prpximo al estado base? (b) ,iCual es la diferencia en energfa entre 
los dos estados 3-P? 

35. El estado 3 2 D del sodio consta de dos niveles con términos espectrales 3-D^ , 
y 3-D 5 / 2 . Anålojramente el estado 3' Z P del sodio consta de dos niveles con términos 
espectrales 3 2 P 1/2 y 3 2 P 3/ - 2 . (a) jQué transiciones cabe esperar entre los dos estados? 
(b) iCuål seriala multiplicidad de la lfnea buscada? Respuesta: Cuadruplete. 

36. La linca espectral observada para las transiciones descritas en el problema 35 
es en realidad un triplete. ^Cuål de las transiriones posibles esta prohibida por las 
reglar de seleccion? 

37. Considerar una partfcula de mara ni constrenida a moverse en una caja cu- 
bica de arista a. (a) ;Cuål es la expresion de la mecånica cuantica para la energfa 
de la particula? (b) £C6mo depende la energfa de la masa de la partfcula? (c) Cual 
es la dependencia de la energia con el tamano de la caja? 

38. Un electron se desplaza en una caja ciibica cuya arista es 1 cm. ;Cuånta 
energia, en ergios, se requerira para elevar el electron de su nivel minimo al estado 
en que: (a) = 2, n y = 1, = 1 ; (b) n x = l, n y = 2, — 1; (c) n r =-= 1, 
n s = 1, n s = 2? " Respuesta: (a) 4E= 1.81 X 10--'- ergios. 

39. Un proton se mueve en una caja ciibica cuya arista es de 1 cm. ;Cuanta 
energfa se precisara para elevar el proton desde su estado de energfa minima a aquél 
donde n x = n y = n z = 2 ? 

40. La energfa cinética media de una molécula de gas vale 3/2 de kT, donde 
h es la constante de Boltzmann. Cuål sera el valor promedio de (nj 1 + n y " + n,") 
a fin de que una molécula de He posea una temperatura de 300°K cuando estå 
confinada en una caja ciibica de 100 A de arista? 

41. Determinar para un åtomo de configuracion similar al hidrotreno la funciån 
de distribucion radial para un orbital 2s relativo al 2p. 

42. Utilizando el resultado obtcnido cn el problema 41, calcular para el hidro- 
geno las probabilidades relativas de encontrar el electron en el orbital 2s relativo 
al 2P a distancias del niicleo de: (a) r/a 0 — 1; (b) r/a 0 = 2, y (c) r/a„ = 3. 

Respuesta: (a) 3. 

43. Utilizando el resultado obtenido en el problema 41, calcular para el hclio 
con una sola carga ionica las probabilidades de encontrar el electron cn el orbital ~ s 
relativo al 2p a distancias del niicleo de: (a) r/a ( = 1/2; (b) r/a 0 - 1, y (c) 
r/ flo = 3/2. 
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15 

NATURALEZA DEL 
BSLACE QUIMICO 



La repeticion periodica de las propiedades qumiicas de los elementos 
con el incremento del numero atomico, y de ahf de la masa, no guarda 
relacion con el nucleo sino con los electrones en donde se asienta la capaci- 
dad de reaccion cjujmica. 

Hemos visto que, independientemente del numero total de electrones 
presentes, la configuracion electronica en las capas externas de todos los 
åtomos que pertenecen a un grupo dado es esencialmente idéntica. Este 
ultimo hecho sugiere que la reactividad qufmica estå asociada con los electro- 
nes mas externos del åtomo, y no depende en grado alguno dc los que se 
encuentran cn capas muy por debajo de la superficie. Por osta razon, cual- 
quier explicacion de las leyes dc combinacion qufmica y Valencia deben 
buscarse en el comportamiento de los electrones mås externos, y en la inter- 
accion de ellos con otros semejantes de åtomos distintos. 

Al tratar con la combinacion atomica conviene clasificar los enlaces 
formados en tres tipos båsicos, que son: (a) ionicos o electrovalentes, (b) co- 
valentes, y (c) metålicos. Cada uno de estos tipos representa cierta conducta 
båsica que definiremos y dcscribiremos. Sin embargo, no todos los enlaces 
hallados en las molécuias se ciasifican con claridad en alguna de estas cate- 
sorias. En muchas ocasiones los enlaces encontrados reflejan propiedades 
que indican un caråcter intermedio entre los tipos båsicos. En estos casos 
cl enlace sc trata como una combinacion de los tipos base involucrados, en el 
rual cada tipo ejerce una contribucion definida a la naturaleza del enlace 
en cuestion. 
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EL ENLACE IONICO 

El primer intento de explicar la Valencia en funcion de los electrones 
lo hizo W. Kossel en 1916. Su punto de partida teorica fue la observation 
de que ia estabilidad de los gases raros se debfa a que la capa externa de los 
åtomos contienen dos electrones en el helio y ocho en los restantes casos. Por 
esta razon sugirio Kossel, que todos los åtomos tienden a alcanzar configu- 
raciones de gas raro bien sea tomando o cediendo electrones. Por ejemplo, 
un åtomo de sodio contiene dos capas cerradas con un electron fuera de 
las mismas. El cloro contiene dos capas cerradas y siete electrones externos. 
Para alcanzar una configuracion de gas raro el sodio puede ceder el elec- 
tron externo que posee pasando asi al ion positivo Na + , o bien adquirir 
siete electrones transformando al ion negativo Na~ 7 . Es obvio que el pri- 
mero de estos procesos debe ser mås fåeil de llevarse a cabo y de aqui la 
tendencia del sodio serå a perder un electron y transformarse en Na + . En 
cambio el åtomo de cloro adquiere configuracion de gas raro ya sea adqui- 
riendo un electron o perdiendo siete. Aqui es evidente que el primer pro- 
ceso resulta mås probable, y de aqui la tendencia del cloro a formår el 
ion Cl - . Estas tendencias naturales juegan su papel cuando el sodio y el 
cloro estån juntos. Escribiendo un punto para representar al electron obte- 
nemos la reaccion siguiente: 



Na + • Cl : = Na+ + [ : Cl : ]- 

en la cual un electron se transfiere desde el sodio al cloro para dar lones 
sodio y cloro, cada uno de los cuales posee configuracion de gas noble. Ana- 
logamente podemos representar la reaccion del bario y del azufre P or ' a 
transferenciaelectronica. 



Ba + S : = Ba+ + + [ : S : ]~ " 

de uno 

Este tipo de interaccion atomica, que comprende la transferencia 
o mås electrones de un åtomo a otro, conduce a la formation de iones qu e 
se mantienen juntos por atraccion electroståtica. A causa de la naturaleza 
electroståtica de la fuerza de enlace, la ligadura entre los åtomos 86 c '' ce 
que es iånica o electrovalente, y se dice que la valencia es una electrova 
lencia. La ligadura ionica estå presente en las moléculas de gas tales coa \_ 
los haluros alcalinos, y también en los cristales ionicos. Consideremos p ^ 
mero una sola molécula constituida de un par de iones con car S aS . one j 
y 2-ie. La energfa potencial electroståtica de atraccion entre estos 1 
esta dada por — Z \7< 2 c 2 j 'r ; donde r cs la distancia de separacion de l° s 
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iones. Junto a esta atraccion, tal par de iones ejercerå una repulsion, espe- 
cialmente cuando los valores de r son pequenos, a causa de la superposicion 
de las nubes electronicas e interaccion de los nucleos de igual carga. Repre- 
sentaremos este potencial de repulsion mediante un término de la formå 
be~'" donde hyp son constantes. En consecuencia, la energia potencial total 
de una molécula se escribirå asf 



(1) 



La ecuacion (1) da el valor U = 0 cuando r= m, es decir, la energia 
potencial de la molécula es 0 cuando los iones estån muy separados entre 
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Figura 15-1. Diagrama de energia potencial del enlace i6nico 



J - Cuando se acercan los potenciales de atraccion y repulsion se incrementan 
la manera mostrada esquemåticamente por las curvas punteadas en la 

l?ura 15-1. La energia potencial neta U es la suma de los potenciales de 
re pulsion y atraccion, y es la curva solida de la figura. Esta ultima curva 
F Jr esenta un mmimo cuando r = r 0 y U = U 0 , que corresponde a la sepa- 
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ration de equilibrio y la energfa de enlace de la molécula. Para este minimo 
tendremos 



(' 



y de aquf que por diferenciacion de la ecuacion (1) respecto a r resulta 

r? P 

6<r „/, = (2) 
ri 

Al sustituir la ecuacion (2) en (l) obtendremos 

L 0 = ~ ' 12 



= _ Z,Z^ A _ p \ 
ro V n) 



(3) 



El término p/r 0 es generalmente igual a 0.10-0.15, y en consecuencia la 
repulsion actua para reducir la energfa de atraccion electroståtica entre los 
iones aproximadamente un 10 a lo% en la posicion de equilibrio. 



ENERGIA DE RED DE LOS CRISTALES IONICOS 

Es el cambio de entalpfa. ]VI,, necesaria para descomponer un mol del 
cristal en sus constituyentes ionicos gaseosos a una temperatura T. Born y 
Mayer mostraron en 1972 que esta energfa se calculaba teoricamente en base 
a ideas parccidas a las desarrolladas en la seccion anterior En lo que sigue 
nos limitaremos a una discusion de cristales de haluros alcalinos, para los 
cuales Z x = Z 2 = 1, 

Born y Mayer hallaron que la energfa potencial dc equilibrio de un mol 
de un cristal de haluro alcalmo a 0°K era igual a 

ro \ ro/ r 0 

donde A\ p, C y E, son constantes para un cristal dado: S cs el numero 
de AvogadrOj y r<> es la distancia entre los iones. En la ecuacion (i) el pri- 
mer término es la ecuacion (3) modificada por la introduccion de la con<- 
tante de Madelung A J , que toma en cuenta el agrupamiento ! espaciado 
de los iones en la red cristalina. El segundo término representa las atrar- 
ciona de van der Waals entre los iones, mientras que el ultimo término es 
la energfa en el punto cero del cristal. Esta ultima es la energia de \ ibraoion 
residual presente en cl cristal en cl cero absoluto. 
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Los paråmetios A', p, C y E 0 se obtienen a partir de varias propiedades 
del solido, mientras que r 0 se deduce por anålisis de rayos X del cristal. De 
aqui que U a resulte calculable. Ademås, como AII 0 = — U 0 a 0°K, la ener- 
gfa de la red puede obtenerse a csa temperatura y corregirse a la que se 
desee. Los valores de A// t . obtenidos asf a 25°C, se dan en la columna final 
de la tabla 15-1. 

Tabla. 15-1. Energias de red de los haluros akaVinos a 25° C 



AH C (kcal mol -») 

Cielo TeoTla 
Bom- Bern- 



Sal 




H AHi 


AH. 


I 


A 


Håber 


Mayer 


JVaF 


137 


18 


26 


118 


84 


215 


213 


XF 


135 


18 


22 


100 


84 


191 


190 


RbF 


133 


18 


20 


96 


84 


183 


182 


NoCl 


98 


29 


26 


118 


87 


184 


183 


KCL 


104 


29 


22 


100 


87 


168 


164 


RbCl 


105 


29 


20 


96 


87 


163 


161 


NaBr 


86 


27 


26 


118 


82 


175 


175 


KBr 


94 


27 


22 


100 


82 


161 


159 


RbBr 


96 


27 


20 


96 


82 


157 


154 



Los valores de AH C obtenidos anteriormente se comprueban mediante 
nn ciclo ideado por Born y Håber en 1919 Las etapas de este ciclo a una 
temperatura cualquiera T son 

MX(s) ^ M+(g)+X 7 (g) 



(I) AH/ (4) I 

M(s) + HX 2 (g) ±1^SX M(g) + X(g) 



(3) 

La primera etapa comprende la formacion de un mol de haluro alca- 
lino MX desde los elementos, para los cuales AH f es el raior de formacion, 
mientras que la segunda etapa es la disociacion de la red para formår iones 
de %as M - (g) y X~ (g) para la cual el efecto térmico es la energfa de red 
-V/T,. Los mismas iones de gas se obtienen tambicn mediante las etapas (31 
v (4;. La etapa (3) invoiucra primcro la sublimacion del M(s) a M(g) 
para la cual AH S es el calor de sublimacion del metal, y también la diso- 
ciacion de la moiécuJa X„>(g) a 2X(g). Para un åtomo rcqueudo aquf cl 
efecto térmico es i AH d> donde AH^ es el calor de disociacion de la molé- 
cula X 2 (g). Por ]o tanto, el efecto térmico total para la etapa (3) vale 
A//, + ±AH d . Finalmentc M(g) se convertira en M+(g) mås un electron 
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al proporcionar la energfa de ionizacion /, mientras X(g) puede convertirse 
a X - (g) al reaccionar con un electron. El efecto térmico para este ultimo 
proceso estå definido por 

X(g)+e=X-(g) AH = -A (5) 

donde A es la afinidad electronica del åtomo para el electron. Como el 
valor de AH total de la reaccion particular es independiente del camino, 
se deduce que 

AH f + AH C = AH s + i AH d + I - A 
6 AH c = AH„ + i AH d + J - A — AH f (6) 

La ecuacion (6) permite el cålculo AH C a partir de los datos termoqui- 
micos disponibles para AH,, AHd, /, A ji AH f . Tales datos para cierto nu- 
mero de haluros alcalinos a 25°G se dan en la tabla 15—1. Los valores de 
AH S calculados a partir de éstos, presentes en la penultima columna de la 
tabla, concuerdan bien con las energfas de red obtenidas a partir de la 
teoria de Born-Mayer. 

EL ENLACE COVALENTE 

Aunque la explicacion anterior es satisfactoria para las sustancias ionicas 
escasamente da cuenta de la formacion de moléculas como CH„ NO, H., 
N 2 y otras de esta categoria. En éstas no se detectan iones, y no hay nna 
razon aparente inmediata del porqué, por ejemplo, dos åtomos de hidrogeno 
deberian combinarse en una molécula. Para vencer esta dificultad, G. N. 
Lewis propuso en 1916 que una union de åtomos puede lograrse al compar- 
tirse electrones en pares. Por ejemplo, si un åtomo de hidrogeno con un solo 
electron externo compartiera este electron con otro åtomo de hidrogeno. 
el resultado seria una molécula de este elemento, H : H, en que cada åtomo 
podrfa reclamar el par y de ahi poseer la estructura del helio. La forma- 
cion de una molécula tal como CH 4 tiene lugar al compartir electrones 
entre el hidrogeno y el carbono de la manera siguiente 

H 

4H-+ C =H:C:H 
H 

Aqm cada hidrogeno adquiere la configuracion del gas raro helio al com- 
partir electrones, mientras que el carbono siendo capaz de compartir los 
propios, adquiere la configuracion del neon. En todos estos repartos rada 
par de electrones corresponde a un enlace de Valencia sencilla. Para diferen- 
ciar este tipo de combinacion de la union electrovalente se emplean los 
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términos covalencia y i.nlace covalente. La ligadura covalente se emplea 
también para dar cuenta de la formacion de enlaces dobles y triples en las 
moléculas, asi la formacion de una molécula de oxfgeno se representa por 

O : + : O = O : : O 

en cuyo caso cuatro electrones, que corresponden a dos enlaces de Valencia, 
estån compartidos por los dos åtomos. Anålogamente, la estructura electro- 
nica del etileno se escribe asi 

H : C : : C : H 
H H 

donde los cuatro electrones entre los dos carbonos senalan el enlace doble. 
Finalmente en los enlaces triples existen conipartidos tres pares de electro- 
nes como en el caso N„ : N : : : N :. 6 C,H>, H : C : : : C : H. En el N, 
cada nitrogeno contribuye con tres electrones a la formacion de un enlace 
triple covalente, mientras que en el C;H 3 cada carbono proporciona tres 
electrones. 

Un enlace covalente se origina también de la distribucion de los electro- 
nes proporcionados por un solo elemento que se dice coralente de coordina- 
cion. Como ejemplo de esto se encuentra la formacion del ion NH+ desde 
el amomaco y el ion hidrogeno, vale decir, 



H 

H : N : + H+ = 
H 



H 

H : X : H 
H 



En la molécula de amomaco existen cuatro pares de electrones presentes, 
de los cuales solo tres se halian compartidos. Cuando un ion hidrogeno se 
encuentra proximo de esta molécula, el nitrogeno permite al proton compar- 
tirlo con el par libre de electrones, y el resultado da asi la formacion del 
ion arnonio. Una vez establecido el enlace entre cl hidrogeno aceptor y cl 
nitrogeno donador, es indistinguible de los restantes enlaces N — H, y la carga 
positiva llega a hacerse una propiedad del grupo en su conjunto mas bien 
que el de cualquier hidrogeno. Podernos citar como otros ejemplos de enlaces 
covalentes coordinados a las formaciones de BF 3 . NH 3 desde BF. S > NH i; y 
BF~ desde BF S y F~. En todos estos casos el åtomo aceptor, boio. posee 
solo 6 electrones a su alrededor. A fin de alran?ar el octeto estable de clet- 
trones, acepta un par a partir de los donadores NH. t y F^ para formår los 
complejos respertivos. Poi cstc procedirniento, tanto cl aceptor como el dona- 
dor adqu'tercn configuraoones de gas noble. 
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LA NATC'RALEZA DEL ENLACE Y LAS PROPIEDADES FISICAS 

La formå en que un enlace quimico se origina, se reflcja significati- 
vamente en las propiedades de los compuestos que resultan. Puesto que l a 
clectrovalencia conduce a la formacion de los iories mantenidos juntos por 
atraccion electroståtica ; los compuestos que poseen este tipo de enlace se 
halian ionizados tanto en el estado solido romo fundidos. En este ultimo 
caso son buenos conductores de la electricidad, y en solucion. cn solventes 
como el agua: proporcionan electrolitos fuertes que también conducen una 
corriente. Ademås, a causa de las fuerzas electroståticas considerables entre 
los iones cargados elértricamente, los compuestos exhiben puntos de ebulli- 
cion y de fusion rdativamente eicvados. En contraste con los compuestos 
electrovalentes los que resultan en la covalencia estån sin disociar y son no 
conductores, presentando puntos de fusion y ebullicion imieho mås bajos. 
Mientras que los compuestos electrovalentes son generalmente mås solubles 
en los solventes polares, como el agua y alcohol etilico, los covalentes son 
mucho mas solubles en solventes orgånicos como el benceno. éter o tetra- 
cloruro dc carbono. Estas diferencias en los dos tipos de ligadura sc hallan 
reflejados en los datos presentes en la tabla 15-2 de los diversos compuestos 
electrovalentes y covalentes. 



Tabla 15-2. Comparacion de las propiedades de los compuestos covalentes y 

electrovalentes 





Electrovalente 


C ov alen te 


Propjcdad 


NaCl 


BaCL 


CC! 4 


CH 4 


Punto de fusion 


801°C 


962°C 


^22.8°G 


-182. 6°C 


Punto de ebullicion 


1413°C 


1560°C 


76. 8 "C 


-161.4°C 


Conductancia equiv. en el 










punto de fusion 


133 


64.6 


0 


0 


Solubilidad en H.O a 20° C 

(g/i00gH,O)" 
Solubilidad en éter 


36.0 
Insoluble 


35. 7 
Insoluble 


Insoluble 

oc 


9 cc a 20°C 
91 ci a 20°C 



Los. productos que resultan de los enlaces covalentes coordinados, corno 
puede verse, son moléeulas sin carga. como en el caso BF, NH, t ; o 
iories, como NH * 6 BF". En esta categorfa existen también compuestos 
como los hidratos, amoniatos, alcoholatos. eteratos. etc. En esta \ariedad 
de compuestos es muy dificil estabiecer con cJaiidad diferencia en las pro- 
piedades. En efecto. es posible encontrar todas ias graduaciones de conducta 
que varian desde la covalencia pura a una clectrovalencia casi total. En 
general los hethos evidencian que el enlace covalente cooidinado tiende 
a inrrementar los puntos de fusion y de ebullicion de los compuestos que 
contiericn solo enlaces covalentes. 



Excepciones a la regla del octeto 667 



EXCEPCIONES A LA REGLA DEI, OCTETO 

La teoria de Lewis-Kossel explica la formacion de niuchos compuestos 
por transferencia electronica y distribucion. Al hacerlo la troria se apoya 
eri el concepto de estabilidad alcanzable cuando no existen mis de ocho 
electrones alrededor de un åtomo. Sin emba!t;o, se conocen multitud de com- 
puestos en los cuales esta regla del octeto se halla sobrepasada apaiente- 
mcnte, por ejemplo con PCl 5j SF c, OsF b , etc. En funcion de un par de 
electrones por enlace. el atomo de fosforo en el PCI, deberia estar rodeado 
por 10 electrones, el azufre en el SFu por 12, y el osmio cn el OsF^ por 16 
En una molécula como la del B ; H B se halla insuficiente nuirlero de electro- 
nes para enlace por distribucion tanto de los dos boros como de los seis 
hidrogenos. Como cada boro posee 3 electrones. el niimero total de 6 pata 
los dos debiera ser ruficiente para enlazar los hidrogenos sin dejar ningun 
otro rrstante para el enlace entre los boros. Aunque el B..H l3 existe. no es 
muy estable. 

Paia explicar la existencia, y cn algunos casos la gran estabilidad. de 
los compuestos que aparentemente violan la regla, se hace la sugestion 
de que es, posible la existencia de mås de 8 electrones coordinados alrededor 
de un Atomo. 

Sin embargo. Sugden senalo que la regla del octeto se conserva con tal 
que en algunos casos se garantice la posibilidad de formarse un enlace al 
compartirse un simple electron en lugar de un par de ellos. Asf para el pen- 
tacloruro de fosforo la estructura podria escribirse como uria combiiiaciori 
de tres pares electronicos y de dos enlace? de un electron, esto es, 

C1 Cl 
C,:P: C. 

Cl 

paia el SF, una combinacion de dos pares y cuatro singuletes, y para el 
OsFs como una combinacion de 8 singuletes. De igual rnanera se explica 
la formacion del B 2 H G mediante la estructura 

H H 

H : B : B : H 
H H 

Vereinos después que los enlaces electronicos simples son factibles, pero no 
en la formå postulada anteriormente La mecånica cuåntica enscfia que 
la estabilidad de los enlaces de electron simple se originan de un fenomeno 
Ham ad o de resonancia, en el cual el electron, en vcz de locali/arse sobre 
un atomo particular oscila entre los åtomos que determinan el enlace. 
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Tal resonancia conduce a una energia de enlace que hace posible la formå, 
cion de la ligadura y la estabilizacion de la molécula en que se encuentra 



LA MECANICA CUANTICA Y EL ENLACE COVALENTE 

Aunque la teorfa de Lewis especifica que un enlace covalente involucra 
el reparto de electrones en parejas, no explica como esta distribucion con- 
duce al enlace. Posiblemente la contribucion mås valiosa que la mecånica 
cuåntica ha hecho a la quimica es la de aclarar la naturaleza de la cova- 
lencia, y los factores comprendidos en la formacion del enlace covalente. 

Existe solo una molécula en la cual se ha obtenido analfticamente una 
solucion de la ecuacion de onda, ésta es, la molécula H+. En otros casos 
de moléculas relativamente simples solo existen soluciones aproximadas, 
pero que son suficiente para dar una mirada interior a las influencias que 
conducen a la formacion del enlace, y al comportamiento de los electrones 
en tales enlaces. Las moléculas complejas ofrecen aun muchos obståculos 
para su aclaracion, pero los resultados obtenidos con las moléculas mås 
simples reultan de gran ayuda en estos casos. 

EL ION DE LA MOLÉCULA DE HIDROGENO 

Antes de proceder con las moléculas normales, resulta muy instructivo 
considerar primero la naturaleza de las fuerzas de enlace involucradas 
en la formacion del ion de la molécula de hidrogeno. Este, que se produce 
por bombardeo del gas hidrogeno con electrones, es esencialmente una 
molécula de hidrogeno con un electron removido por ionizacion. Consta 
por lo tanto, de dos protones y un electron y puede considerarse como 
una molécula formada de un åtomo de hidrogeno y un ion de este ele- 
mento, es decir, 



Las mediciones espectroscopicas muestran que la energia de enlace de este 
ion en el estado libre, es E = — 2.791 eV relattvas a H + II + para una 
separacion infinita, y que la distancia de equilibrio internuclcar es r 0 = 



En funcion de las distancias definidas en la figura 15-2 la energia po 



presente. 



H + H + = H+ 



1.058 A. 



Electron 




Figura 15—2. Definicion de distan- 
cias para cl ion de la molécula. dc 
hidrogeno. 



Proton o 



Proton b 
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tcncial para este ion estå dada por 

P i pi p t 
U = - - - - + — (7) 

T* Tb Tab 

Suponiendo que los nucleos sean estacionarios, el hamiltoniano del sistema es 

S 7r 2 m 

V (8) 



8 TT 2 m r a 1"b Tab 

donde m es la masa del electron y V 2 se refiere a sus coordenadas. En con- 
secuencia, la ecuacion de Sehrodinger para el ion de la molécula de hidro- 
geno es la siguiente 

(9) 




donde f es la funcion de onda del electron y E es la energfa del sistema. 

Las variables de la ecuacion (9) en coordenadas elfpticas, son separablcs 
y sus expresiones se resuelven para ^ y E como una funcion de r a ;,. Una 
gråfica de este ultimo presenta analogia a la curva solida de la figura 15-1, 
y da para el estado base de H+ un mmimo para el valor de E = — 16.389 eV 
>' fab = 1.058 Å. Este valor de E corresponde a la separacion del ion en dos 
protones y un electron. Para convertir E al estado de referencia de H + H+, 
la energfa de ionizacion del åtomo de hidrogeno debe agregarse a E, obte- 
niéndose asi E' = E + 13.598 = -16.389 + 13.598 = -2.791 eV a r a]l = 
r 0 = 1.058 A. Estos valores de E y r a concuerdan exactamente con los ob- 
servados. Aunque la solucion exacta concuerda con la experiencia, las 
ecuaciones que resultan son demasiado complicadas para proporcionarnos 
Una vista de la naturaleza de las fuerzas de enlace. Por esta raron resulta 
instructivo examinar algunas soluciones aproximadas mås factibles de inter- 
pretacion. Un intento inicial de visualizar el ion H+ como una combinarion 
del åtomo de hidrogeno y su ion correspondiente conduce a no-enlace para 
todas las distancias de separacion. Anålogamente, la suposicion que f — 
tya — i(rb, donde y son las funciones de onda \s del åtomo de hidrogeno 
para el electron moviéndose respectivamente alrededor del nuicleo a y el b, 
no dan otra cosa que repulsion. Sin embargo, se obtiene enlace cuando la 
funcion normalizada ip del electron en H + es igual que 

tf = f. + (10) 

La sustitucion de la ecuacion (10) y la (8) en la (70) del ultimo capitulo 
dan para E cn funcion de r afj una. curva solida anåloga a la de la figura 15-1, 
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con un mfnimo paia r 0 = 1.32 A y E = — 15.36 eV. De aquf que E f sea 
igual a — 1.76 eV. Estos valores de E' y r„ no concuerdan muy bien con 
los datos experimentales, lo que indica qne la ecuacion (10) es demasiado 
simple. Sin embargo, no es éste el punto de maximo interés en el momento. 
Los hechos importantes son que esta ecuacion conduce al enlace de los dos 
protones y el electron en Ht- >' también dan iriforrnacion relacionada con la 
naturaleza del enlace. La expresion de la energfa en el estado base dada por 
la ecuacion (101 para ^ es 

e- e- I + K 
E = ~ — + - C\U 

2 a 0 r ah 1 + A 

donde a 0 es el radio de la primera orbita de Bohr paia el åtomo de hidro- 
grno y J, K > A son funciones de r afl . La funoion A es positiva siempre y 
no nos concirrne en lo que sigue. J es ima funcion que mide la interaccion 
culombiana del electron en una orbita lj-con el nucleo a, mientras K la in- 
tegral de resonancia, da la energfa resultante del intercambio del electron 
entre los dos nucleos. La evaluacion de los términos en la ecuacion (1U 
ensena que la contribucion mås importante al enlace se hace por partc de K. 
En consecuencia, la estabilidad del ion de la molécula de hidrogeno es debida 
fimdamentalmente a la energfa de resonancia que resulta del hecho que el 
electron no estå localizado en ningun nucleo, sino que oscila de manera 
que una parte del tiempo estå en uno u otro dc los nucleos. 

Es de gran interés senalar que sc han encontrado otras soluciones de <j/ 
que proporcionan una aproximacion a la experiencia mucho mayor que 
la ecuacion (101. En efccto, H. M. James propuso una funcion de ^ que da 
> 0 = 1.058 A y E' - -2.706eV. Este \alov de E' es unicamente 0.005 eV 
mayor que el experimental. 

El examen de la distribucion de la densidad electronica cn el ion 
mediante ^ obtenida en la solucion exacta muestra lfneas de contorno que 
no solo eni^loban ambos nucleos, sino que también dan una concentracion 
elrvada de carea electionica rn el espacio entre elles. Esta ultima concen- 
tracion de carga negativ a atiae los nucleos positivos, \ actua asi como un 
medio para manteneilos juntos. 

LA MOLECULA DE HIDROGENO 

Esta molécula, constituida poi 2 protones > 2 clrctrorics. se ha encontiado 
espec trosr opicamente que posee en su estado mfnimo de eneigia una energfa 
de enlace de E' - — 1.745 eV y una dislancia internuclear de r„ = 0.740 A 
cuando la energia de lo^ do c atornos separados se toma itjual a 0. En fun- 



La molécula de hidrogeno 671 



cion de las distancias mostradas en ]a figura 15-3, la enereia potencial de la 
molécula es igual que 

_e^_^_^_el +£ i + é_ (12) 



U = - 

r„i t.? r b \ ri>2 r 12 r a t> 



v 



el hamiltoriiano es 



H = - a^ (V? + V|) + U (13) 

donde m es la masa del electron, y V ^ y V 2 2 se refieren a las coordenadas 
de los dos electrones. Por tanto, ia ecuacion de onda de la molécula de 
hidrogeno es 

Htp> = E+ 

[~8^ (Vf + VD + U^ = E* (14) 

En la ecuacion (14) ^ es la funcion de onda total de los do 6 , electrones en 
la molécula, y E es la cnergia referida a los protones y a los electrones sepa- 
rados totalmente. El problema ahora es resolver la ecuacion (14) para el 



Electron 1 




Figura lj-3. Definition de disUncias para U molétuLi de hidrogeno 

estado base de la molécula de hidrogeno con la suposicion de que una fun- 
cion de \p puede construirse a partir de los orbitales h para el åtomo de 
hidrogeno. El primer eiifoque dc este problema fue realizado por Hcitler 
Y London en 1927 en base a una foimiilacion denominada el método de 
enlace dc vaiencia. Consideremos la molécula de hidrogeno para \alores 
grandes dc r^. El sistema consistirå mtonces de dos åtomos de hidrogeno 
normales, cada uno de ellos constituido de un proton y un electron. Supon- 
gdmos que bajo estai condiciones el nucleo a lleva asociado con él, el elec- 
tron (1>, y el nucleo b el electron (2). En el piimero de estos åtomos pode- 
mos designar por ^„(1) a la funcion de onda orhital ly, en el segundo por 
fo(2), y la funcion de onda de los doi åtomos mediante &,(1)^*(2). Sin 
<'mbargo, es posible tarnbién que en la separacion el nucleo a pueda ir aso- 
ciado con el electron (2) Y cl nucleo b con el electron (1). La funcion de 
onJa para los dos åtomos sciu entonces ^„(2)^(1). Heitler y London pos- 
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tulaban que al juntarse los dos Atomos la funcion de onda ip rl! de la molécula 
es una combinacion lineal de los dos productos, esto es, 

*vb = MVMty + MVMV (15) 

El uso de la ecuacion (15) para tp en la solution de la ecuacion de 
Schrodinger conduce a enlace entre los atomos de hidrogeno. Como en el 
caso del ion de la molécula de hidrogeno, el enlace se debe principalmente 
a la cnergia proveniente del intrrcambio de electrones entre los dos ato- 
mos, y a la conccntrarion de carga electronica en el espacio entre ellos. Sin 
embargo, la energfa de enlace y la distancia de equilibrio que se obtienen 
para el estado base de la molécula son considerablemente mayores que los 
valores observados, siendo E = — 3.14eV y r 0 = 0.869 A. 

En la formulacion anterior de ^ cada electron estå asociado con un 
nucleo particular. y el enlace resulta cuando los electrones se aproximan 
entre si. En el sentido de que la asociacion de dos electrones conduce a la 
formation dc un enlace, el enfoque de Heidcr-London representa el equiva- 
lente de la mecånica cuantica del par de electrones del enlace covalente 
postulådo por G. N. Lewis. Ademås, como ambos electrones en el estado 
base de la molécula de hidrogeno deben ocupar el mismo orbital Is, el prin- 
cipio de exclusion de Pauli exige que sus spines deben ser opuestos, esto es, 
uno debe ser igual a \ y el otro — i. En consecuencia el pareado electronico 
para constituir un enlace covalente tiene lugar solo entre electrones de spines 
opuestos. 

Otro procedimiento para establecer expresiones de ^ es el método de los 
orbitales molecularcs desarrollado por Hund, Mullikcn, Hiickel y otros. 
En este método el electron de una molécula se considera que no se mueve 
en la esfera dc un nucleo particular, sino en la de todos los nucleos pre- 
sentes. De aquf que la funcion de onda de cada electron dependeri de 
todos los nucleos presentes y la funcion de onda total sera el producto de las 
funciones para los diferentes electrones involucrados en el enlace. 

Consideremos primero los dos protones de la molécula de hidrogeno 
y uno solo de los electrones. Esta situation corresponde al caso del ion de la 
molécula de hidrogeno, para la cual la ecuacion (10) da una funcion 
de onda razonablemente aceptable. En analogfa con esta ecuacion es pos>- 
ble escribir para la funcion de onda del electron ( 1 ) 

#i = *.(l) (16) 

Tal funcion de un solo electron en una molécula se denomina orbital 
molctular, que en este caso esta constituida de una combinacion lineal de 
los orbitales atomiros. Analogamente, si consideramos ahora el electron (2) 
en el campo de los dos nucleos, critonces por rombinacion lineal de los 
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orbitales atomicos tendremos para la funcion orbital molecular de este elec- 
tron 

= *«(2) + *»(2) ( 17 > 
De aqui se sigue, a partir de las ecuaciones (16) y (17), que $ es igual a 

= [*.(!) + fc(l)H*.(2) + (18) 

Con esta funcion para $ nos da E "-= —2.68 eV y r 0 = 0.850 A para el estado 
base de la molécula de hidrogeno. Resultado que es algo peor al obtenido 
por el método de enlace de Valencia. 

Ambos tratamientos del enlace de Valencia y orbital molecular son modi- 
ficables para dar funciones de onda que proporcionen una mejor concor- 
dancia entre la teorfa y la experimentacion. Asi James y CoolLdge desa- 
rrollaron una funcion de onda para la molécula de hidrogeno que da valo- 
res correctos de r, y E = — 4.720 eV por evaluacion d,e trece términos en 
la expresion. Ampliando los cålculos hasta 50 términos, Kolos y Roothaan 
fueron capaces de obtener para E un valor pråcticamente idéntico con 
el observado, E = — 1.745 eV. 

DIFERENCIA ENTRE EL METODO DE ENLACE DE 
VALENCIA Y EL ORBITAL MOLECULAR 

De los resultados anteriores puede recogerse la impresion de que el 
método de' enlace de valertcia es superior al enfoque orbital molecular. La 
cual es cierto para la molécula de hidrogeno, pero no es asf siempre, cuando 
estos mctodos se aplican a moléculas mås complejas. Dependiendo de la 
situacion presente, bien sea uno u otro método dan mejor resultado. De 
cualquier formå ambos métodos representan aproximaciones que dan resul- 
tados cualitativos o en el mejor de los casos semicuantitativos referentes 
al enlace involucrado en la formacion de moléculas. Como el método orbital 
molecular resulta ordinariamente de menor complejidad matemåtica que 
formulacion de enlace de Valencia, se utiliza mås frecuentemente para el 
estudio de los problemas que comprenden la estructura molecular y la inter- 
accion. entre moléculas. 

En vista del uso amplio de estos métodoSj es de interés conocer su dife- 
rencia båsica. Esta se logra al comparar las ecuaciones (15) y (18) de ^ 
correspondientes a la molécula de hidrogeno. Si efectuamos la multiplicacion 
En la ecuacion (18). resulta 

+mo - *.{1)*»(2) + MVMi) + + W1)W2) (19) 

t'Os dos prinieros términos de esta ecuacion son idénticos al valor de <jiv» 
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correspondiente a la ecuacion (15). En consecuencia, 

fuo = *vb + UDU2) + MVMZ) (20) 

y vemos que el método orbital molecular aflade al valor de ^ correspondiente 
al procedimiento del enlace de Valencia los dos Ultimos términos de la ecua- 
cion (20). Estos términos corresponden a situaciones donde ambos electro. 
nes se hallan bien sobre el nucleo a o sobre el b, es decir, las estrncturas 
H~H+ y H+H~. Estos términos, por esta razon, se denominan contribu. 
ciones ionicas a la funcion de onda. Como para la molécula de hidrogeno 
ipvB da un resultado mejor de E que \p M0 , todos los indicios son que tal 
formå ionica no es probable en el H 2 , y por lo tanto no deberia incluirse 
en la funcion de onda sobre una base igual con los dos primeros términos. 
Sin embargo, en otras moléculas, cuando los åtomos involucrados son dis- 
tintos, tales contribuciones ionicas pueden ser muy importantes, y su inclu- 
sion tiene un efecto significativo sobre los resultados obtenidos. 

■ORBITALES MOLEGULARES DE ENLACE Y ANTIENLACE 

Consideremos la combinacion de dos åtomos A y B para formår una 
molécula diatomica AB. Designemos por f Å al orbital atomico de un elec- 
tron en el åtomo A que puede entrar en combinacion, y por ^ B el orbital 
atomico anålogo del åtomo B. Cuando estos dos åtomos se aproximan entre 
si, los dos orbitales atomicos pueden combinarse para dar un orbital molecu- 
lar f que contiene los dos electrones. Si suponemos que i}/ es una combina- 
cion lineal de los orbitales atomicos, resulta 

f = ^ A + Mb (21) 

donde A es un factor matemåtico que expresa las contribuciones relativas de 
i>A y en <ji. Razonamientos matemåticos enseflan que A es igual a ±c, 
donde ésta es una constante que depende de la naturaleza de A y B. Al hacer 
en la ecuacion (21) A = ±c, obtenemos dos expresiones distintivas de 
es decir, 

f 6 = >pA + C^ B (22) 
y 'pa-'pA- C^ B (23) 

La funcion ^& representa la suma de los orbitales atomicos y conduce 
al enlace de los dos åtomos. ^ es asi un orbital molecular de enlace, y l° s 
electrones en él se denominan de enlace. Por otra parte, la funcion <ta, q ue 
corresponde a la diferencia entre los dos orbitales atomicos, nos lleva a una 
repulsion entre A y B. De aqui que f 0 es un orbital molecular de antienla.ee> 
y los electrones se dicen de anticnlace. 

Para una molécula estable constituida de dos åtomos, es necesario que 
cl numero de electrones presentes de enlace sea mayor que los de antieulace- 
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Si un electron dado es de enlace o antienlace depende de la interaccion de 
los orbitales atomicos. Cuando éstos se superponen de formå apreciable y 
conducen a una concentracion de carga electronica entre los nucleos, resulta 
el enlace. Pero, cuando los orbitales atomicos se repelen, no hay superpo- 
sicion o concentracion de carga entre A y B. Entonces resulta una fuerte 
repulsion entre los dos nucleos, y no se produce enlace alguno. 

EL ENLACE EN LAS MOLÉCULAS DIATOMICAS 

Una molécula diatomica en la que A y B son idénticas Se dice komo- 
nuclear, mientras que si A y B son diferentes se llama heteronuclear. Como 
ejemplos de la primera especie tenemos al H 2 , 0 2 y N 2 ; del segundo al HCI, 
HBr, 6 HF. 

Para moléculas diatomicas homonucleares c = l en las ecuaciones (22) 
y (23), y de aqui que <f/ A y ^ s contribuyen igualmente a la formacion tanto 
de orbitales moleculares de enlace como de antienlace. En tales moléculas, 
los orbitales moleculares se forman a partir de los correspondientes atomicos 
similares, esto es, los s de un åtomo se combinan con los s de otro, los p con 
los p, etc. En la figura 75-4 se muestran los orbitales moleculares obtenidos 
desde los atomicos s y p. Se observarå que la combinacion de los orbitales s 
conduce tanto a orbitales moleculares de enlace como de antienlace que 
son simétricos en relacion al eje que une los dos åtomos. Los orbitales mo- 
leculares simétricos se designan por o para el de enlace y por o-* para el 
de antienlace. Para indicar los orbitales atomicos j particulares involucrados 
en la formacion de los moleculares se emplea el sirnbolismo siguiente als, <t2s 
o <r*h, a*2s, que muestran que \s, 2s, etc, son los orbitales atomicos invo- 
lucrados en la formacion de los a 6 o*. 

Si tomamos al eje de las x como el de union de los dos åtomos en la 
interaccion orbital p, entonces la combinacion de dos p t conduce también 
a orbitales moleculares simétricos. Sin embargo, baj o tales condiciones, 
Py — py o pz — p s conducen a orbitales moleculares que no son simétricos 
icspecto a la lmea de union A y B ; como se ve en la parte (3) de la figura. 
Estas combinaciones disimétricas se Uaman orbitales a en el caso de enlace, 
y en la de antienlace. Aqui la simbologfa utilizada es nZp, Tt3p 6 
~*2p, vr*3£ para indicar la fuente de los orbitales p involucrados en la for- 
macion de enlaces tt 6 tt*. 

Estas ideas de la formacion de orbitales moleculares, junto con el con- 
cepto de los electrones de enlace o antienlace, pueden usarse cualitativamente 
para predecir qué sucede cuando los dos åtomos se colocan juntos para 
formår moléculas diat6micas homonucleares. Consideremos primero la com- 
binacion de dos åtomos de hidrogeno, cada uno de ellos con la configura- 
cion electronica Ij 1 . Estos dos orbitales atomicos forman un estado base 
(r(li) s que contiene dos electrones de enlace. Como un par de electrones 
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de enlace constituye un solo enlace covalente. la mojécula formada cabe 
representarla romo H — H. 

La configuracion del åtomo helio es Ir. Cuando dos åtomos asi se en _ 
cuentran juntos, los orbitales que resultan dan la combinacion <r{ Is) 2 <r*(ls) 2 ! 
es decir, dos electrones de enlace y otros dos de antienlace. Como no hay 
un exceso de electrones de enlace, no es posible la formacion de una mo- 
lécula estable de helio. 
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f + ] 1+) 
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Figura 15-4, Orbitales molcculares constituidos a partir de los atomicos s Y P- 



La molécula de sodio, Na 2 , constituye un caso mås complicado de for- 
macion de un enlace simple. El åtomo de sodio contiene 11 electrones 
con la configuracion U 2 2r 2 2/) <i 3j 1 . Cuando dos de tales åtomos se combinan, 
encontramos la configuracion molecular siguiente: [<t(Is) 2 o*(Is)-<t{2s) 2 
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cr*(2s)^{2p i ya*{2p x )^(2p v y^(2p y )\(2p,y^*(2p z )^a(3s)\ Se obser- 
varå que para las capas cerradas los electrones de enlace se hallan contra- 
balanceadas por las de antienlace, y de aquf que necesitemos considerar solo 
los electrones externos o de la capa de Valencia. Como existen dos de éstos 
en el orbital <r{3s), se formå un solo enlace entre los dos åtomos de sodio. 

La molécula de oxfgeno representa un caso de formacion de enlace 
doble. La configuracion electronica del åtomo de oxfgeno es li- 2 2j 2 2/>*. De 
los cuatro electrones p, dos se hallan en el orbital p z , y cada uno de los 
restantes en los p x y p v . Para la formacion de la niolécula todos los electrones 
excepto los dos ultimos pueden omitirse de consideracion puesto que los 
electrones de enlace y antienlace se cancelan entre si. Si tomamos ahora 
el eje x como la lfnea de union de los dos åtomos, los dos orbitales p x de los 
åtomos se combinan para formår el orbital er, mientras que los dos p y se 
unen para dar el orbital x. Cada uno de éstos posee dos electrones en el mis- 
mo. Dc aquf la molécula de oxfgeno contiene un enlace doble: uno del 
tipo u y el otro del tipo x. 

Por argumentos anålogos, dos åtomos dc nitrogene- cabe esperar que 
formen la molécula N, desde los tres orbitales atomicos 2p en cada åtomo. 
Estos deberån combinarse para formår un orbital molecular o- y dos tt, y 
por tanto la molécula debe contener un triple enlace, esto es, N=N. 

Para moléculas diatomicas heteronucleares c# 1 en las ecuaciones (22) 
y (23) , y por tanto >p A y \p s no contribuyen de formå igual al establecimiento 
del orbital molecular. Ademås, al formår este ultimo podemos tener tam- 
bién combinaciones de los orbitales atomicos sop para formår los o 6 u*. 
Como un ejemplo de tales moléculas senalaremos al HC1. La configuracion 
electronica del åtomo de cloro es Ir2i 2 2/> 6 3r3£ 5 , indicando que hay un iolo 
tlectron p presente con el spin no acoplado. El orbital atomico de este 
rlectron se combina entonces con el \s del åtomo de hidrogeno para dar 
el orbital <j que tiene do? electrones y de aqui un enlace covalente. 

El enlace simple en las moléculas heteronucleares difiere en un aspecto 
importante de los enlaces simple? encontrado? en las moléculas homonu- 
rleares tales como el H 2 6 el CL. Puesto que en este ultimo f A y if/ B contri- 
huyen de igual manera a $, la carga electronica que enlaza los åtomos 
cstå localizada en el camino medio de estos dos. Sin embargo, en una mo- 
let ula lieteronuclcar tal como el cloruro de hidrogeno, fci contribuye mås 
al valor de ifr que lo hace y como consecuencia la carga electronica 
qucda mås proxima al cloro que al åtomo de hidrogeno. Esta distribucion 
disimétrica de la carga eléctrica entre los åtomos lleva a la presencia de un 
momento dipolar permanente en la molécula, corno veremos en el capitulo 
siguiente, y esto hace que el åtomo de cloro resultc relativamente negativo 
respecto al åtomo de hidiogcno. Asi es romo tenemo^ un enlace, que ademås 
di' tener propiedades covalentes, posee algun caråeter ionico parcial también. 
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LAS ELECTRONEGATIVIDADES DE LOS ATOMOS 

Los qirimicos conocen bien el hecho de que algunos åtomos en una 
lécula tienen una tendencia mayor de atraer electrones hacia si que otros. 
La tendencia que nos ocupa se denomina electronegatividad del atomo, 

Fue Pauling el primero en mostrar que la escala de electronegatividad 
de los åtomos se obtiene fåcilmente desde las energias de enlace. Conside- 

remos dos åtomos A y B que forman en una molécula un enlace A B 

de energfa AH A - B . Si designamos ahora por AH a-a y AH b -b o- l as energias de 
enlace de A — A y B—B, entonces cualquier diferencia, A, entre AH A . B 
y [(AH a-a) (AHb-b)]^ puede ser adscrita a la energfa ionica del enlace 
A— B. Esta energfa estå relacionada con las electronegatividades de los 
dos åtomos, x Å y x B , mediante la expresion A — 30 (x A — *b) 2 cuando las 
energias se expresan en kilocalorias mol -1 . Asi obtenemos 

l,,-,.)^^--'^-"^""' (24, 

desde la cual es posible hallar (x A — x B ) al introducir las energias de en- 
lace. Finalmente se resuelve esta diferencia si suponemos un valor de la 
electronegatividad de uno de los elementos. Cuando x de fluor se toma 
igual a 4.0, las electronegatividades que siguen para algunos de los ele- 
mentos restantes se muestra en la tabla 15-3. 



Tabla 15-3. Eiectronegatividades de algunos elementos 



H 

2.1 



Li 


Be 


B 


C 


N 


0 


F 


1.0 


1.5 


2.0 


2.5 


3. C 


3.5 


4.0 


Na 


Mg 


Al 


Si 


P 


S 


CI 


0.9 


1.2 


1.5 


1.8 


2.1 


2.5 


3.0 


K 


Ca 


Sc 


Ge 


As 


Se 


Br 


0.8 


1.0 


1.3 


1.8 


2.0 


2.4 


2.8 


Rh 


Sr 


Y 


Sn 


Sb 


Te 


I 


0.8 


1.0 


1.2 


1.8 


1 .9 


2.1 


2.5 



Existen otros dos métodos para calcular electronegatividades. Una s u - 
gestion de Mulliken conduce a la relacion 

x =l±A (25) 
125 
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donde /'es el primer potencial de ionizacion del åtomo y A es la afinidad 
electronica, expresadas ambas en kilocalorias por mol. Alired y Rochow 1 
dan para x la ecuacion 

x = 0.359 4' + 0-744 (26) 
r- 

donde 7J es la carga nuclear efectiva del åtomo que atrae a los electrones 
y r es su radio covalente. Para un åtomo A, r es la mitad de la distancia 
intemuclear en la molécula A,. Estas ecuaciones dan valores de x no muy 
distintos de los hallados en la tabla 15-3. 

Corno la diferencia de electronegatividad de los åtomos que constituyen 
un enlace A— B conduce a una distribucion disimétrica de la carga eléctrica 
entre ellos, cabe esperar que exista una relacion entre el porcentaje de 
caråcter ionico, y, del enlace y (x A — x B ) . Pauling da para esta relacion 
la ecuacion 

log ( 100- y) =2.00 - O.U(x A - x B Y (27) 

Una expresion distinta de y es 

y = I6(* 4 - *b) + 3.5 (x A - x„y (28) 

Los valores de y obtenidos de las ecuaciones (27) y (28) frecuentemente 
son muy distintos. 

EL ENLACE EN ALGUNAS MOLÉCULAS POLIATOMICAS 

Las moléculas diatomicas son lineales forzosamente. Pero las poliatomi- 
ras pueden ser lineales, como N 2 0 y COj, o no lineales, como el H»0, 
H ; S y NH 3 - Para las primeras moléculas el ångulo entre los dos enlaces 
es de 180°, mientras que para la ultima dicho ångulo es menor de 180°, 
pero definido aun para una molécula dada. La formacion de estas molécu- 
las es explicable en funcion de términos anålogos a los usados en las mo- 
léculas diatomicas. 

Consideremos primero la formacion de la molécula de agua. La cortfi- 
guracion del åtomo de oxigeno es ls 2 2s 2 2p 4 , donde la distribucion de los 
electrones p es 2p 2 2.pjlp y . Olvidando todos los orbitales atomicos llenos, 
tonemos disponibles para el enlace los 1p x y 2p v . Como lo muestra la fi- 
sura 15-5, cada uno de estos orbitales atomicos puede interactuar con un 
orbital Is del åtomo de hidrogeno para formår uno molecular o que con- 
tiene dos electrones. El resultado es asi la aparicion de dos enlaces O— H 
con un ångulo de 90° entre ellos. El ångulo de enlace observado en el agua 
es de 104.45'. Parte de este ensanchamiento se explica por la electronega- 
tividad del oxfgeno que es mayor a la del hidrogeno. Como resultado los 



i Alired y Rochow, /. Jnorg. and Nuclear Chem., 5, 264, 269 (1958) 
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åtomos de hidrogeno desarrollan una carga positiva que conduce a la repul- 
sion entre ellos y a un incremento en el ångulo de enlace. 

La situacion en el H>S es anåloga a la del agua, excepto que los orbi- 
tales de azufre comprendidos en la formacion de los dos enlacri S — H 
son "ipx y "ipy. El ångulo observado entre los enlaces es 92.2°, que estå 
muy proximo al de 90° que cabe esperar. 

Un razonamiento similar explica también la formacion de la molécula 
de NH 3 . El nitrogeno atomico tiene 3 electrones externos 2p, sin acoplar, 
dando asf la configuracion 2p x 2p v 2p z . Los orbitales de estos electrones i n - 
teractuan con los Is en los tres åtomos de hidrogeno para formår los o que 
corresponden a los tres enlaces N — H. Puesto que los dKersos orbitales p 
estån orientados entre sf a 90° éste deberå ser también el ångulo entre 
los enlaces N — H. En este caso el valor observado es de 107.3'. Aquf, 
también parte del incremento angular se explica por la repulsion entre 
los åtomos de hidrogeno que resulta de la diferencia de electronegatividad 
del nitrogeno e hidrogeno. 



x * 




Figura 15-5. Formacion de la molécula de agua. 



La formacion del N 2 0 se visualiza como una adicion de un åtomo de 
oxfgeno al N=N. En cada N 2 hay todavfa dos electrones 2s sin reaccionar. 
Si uno de estos åtomos tiene el spin de los electrones 2s 2 sin acoplar y uno 
de los electrones se mueve hacia el orbital p, los orbitales que resultan ^ 
y p pueden interactuar con los lp del oxfgeno para formår un enlace doble. 
Asf obtenemos N=N=0. Anålogameate, el desacoplamknto de los el EC " 
trones 2s en el carbono dan un orbital i y tres p. La interaccion de estos 
cuatro orbitales con otros cuatro p disponibles en los dos åtomos de oxigeno 
nos lleva a la formacion de una molécula de CO, lineal cuya estructura 
es 0=C=0. Pero, como veremos mås tarde, tales estructuras eståticas 
para estas moléculas no explican todas sus propicclades. 

HIBRIDACION DE LOS ORBITALES ATOMICOS 

La evidencia espectroscopica senala que el caibono atomico con un 
pstado electronico båsico \s 2 2s"2p~ tienr dos vk\ trones sin paroai Por 
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tanto deberia ser divalente. Pero en el COCh, CGl t > en los compuestos 
de carbono orgånicos es tetravalente. 

Ademås los quimicos orgånicos han establecido sin dejar la menor 
duda que cn los compuestos saturados las cuatro Valencias del carbono 
son idénticas, y que estån orientados tetraédricarnrnte en el espacio con 
ångulos de enlace de 109.47'. 

El carbono se hace tetraralente al desacoplar los dos electrones 2s y 
promoviendo uno de ellos hacia cl orbital desocupado p. Este proceso 
exigiria una energia de unos 63 kilocalorias por atomo gramo, yero esta 
energia se recupera ampliamente cuando el atomo Heve a cabo una re- 
accion. Tal despareado y promocion no resuelve el problema porque, de 
los cuatro orbitales 2s2p t 2p v 2p z , solo los tres p serian idénticos. 

Pauling y Slater mostraron que este dilema se resuehe, poi la hibrida- 
cion de los orbitales atomicos. En este proceso los orbitales atomicos de 
diferentes tipos se me/clan de acuerdo con las exigencias de la mecånica 
cuåntica para producir cl mismo nunicro dc idénticos orbitales hibridos. 
Ahora estamos interesados en la combinacion de un orbital s y tres p, o en 
la hibridacion sp i . Supongamos que se comienza por postular que los 
cuatro orbitales en el carbono pueden hibridizarse para dar las cuatro fun- 
ciones de onda 



*i = fci(ois + bip x + CiVy + dip,) (29a) 

4>t = k 2 (a 2 s + b 2 p x + Cip y + dip z ) (29b) 

^3 = kz(aiS + bip x + ap v + dzp,) (29c) 

1^4 = k^(a i s + b*p x + Cip„ + d>p,) (29d) 



donde s, p Xl p v y p z represcntan las funciones, dc orida para los electrones 
respectivos. Estas ecuaciories ofreccn un numcro infinito de hibridos posi- 
bles. Pero, si suponemos que aj. = b 1 = fi = d 1; argumentos de tipo mate- 
raåtico ensenan que todos los valores de k son iguales a i, y que todos 
los coeficientes excepto c,. d 2 , b 3 , d 3 , bi y c t son iguales a 1, mientras 
que los ultimos son iguales a —1. De manera que obtenemos 



*i = %(s + p* + p„ + p,) (30a) 

^2 = yi(8 + Pz - py - Pz) (30b) 

+3 = H(s - p x + p y - p.) (30c) 

^4 = Vi{s - p x - p„ + p t ) (30d) 



Estas ccuaciones dan 4 oibitales idénticos dirigidos hacia las esquinas dc 
un tetraedre. En consecucnua la hibridacion s/P de los cuatro orbitales 
del carbon confirma la ideutidad entre los enlaces dc los cuatro carbonos 
en los compuestos tales como el metano, tetracloruro de carbono, o etano, 
a<i como su disposicion tctiaédrica en el espano. 
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HIBRIDACION sp z 

La hibridacion sp 3 no explica la formarion o comportamiento de 
enlaces dobles en los hidrocarburos olefmicos como en caso del eteno 
Para cste debemos postular la hibridacion sp 2 del orbital s con los p x y 
en el carbono. El orbital p z se deja sin hibridizar. Mediante un razona. 
miento anålogo al anterior, es posible obtener 3 orbitales hfbridos idénticos 
cuyas ecuaciones son 

*i = (V V3)[s + V2 pj _ (31a) 

h = (l/\/3)[« - (1/V'2)P* + (VH)V»\ (31b) 
^ 3 = (1/V3)[s - (1/V'2)p x ~ (VH)pA (31c) 

Estos orbitales quedan en el piano xy en ångulos de 120°, Los lazos del 
orbital p s se proyectan por encima y debajo del piano, como nos lo 
muestra la figura 15-6(a) . 

Cuando dos de tales åtomos de carbono se combinan junto con cuatro 
hidrogenos para formår etileno, los hidrogenos se enlazan a los orbitales 
b y c en el piano, mientras que los orbitales a de los dos åtomos de carbono 
se combinan para formår un enlace <r a lo largo de la lfnea C — G de la 
figura 15-6 (b). El segundo enlace C— C estå formado de los orbitales p z 
de los dos åtomos y es por lo tanto un enlace tt, como se muestra por los 
"balones" que quedan por encima y debajo del piano xy. 




Atomo de carbono Etileno 
Figura 15-6. Hibridacion sp 2 de los orbitales en el carbono. 



Como la energfa del enlace <r es mayor que la del ir, se cree que es 
este ultimo el que se abre cuando los compuestos olefmicos llevan a cabo 
una reaccion en cl enlace doble. 

HIBRIDACION sp 

La molécula de acctileno, CvH 2 cs lincai y contienc un enlace triple. 
Su formacion sc explica por la hibridacion de los orbitales j y p x cn el 
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carbono para obtener dos hfbridos cuya funcion ondulatoria es 



*i = (1/V2)(s + p«) 
= (l/V2)(s - p x ) 



(32a) 
(32b) 



Estos orbitales son idénticos y lineales pero se encaran en direcciones opues- 
tas, esto es, el ångulo entre ellos es de 180°, Cuando dos åtomos de car- 
bono con tal hibridacion se combinan junto con dos hidrogenos, obtene- 
mos un enlace o para la union de un Mbrido en cada åtomo de carbono. 
AI mismo tiempo los hidrogenos se eniazan a los orbitales hfbridos cuya 
cara va hacia fuera. Los dos enlaces restantes entre los carbonos resultan 
de la formacion de los dos orbitales a por combinacion de los p y y p s sin 
hibridizar correspondientes a cada carbono. Obtenemos asi una molécula 
lineal que contiene un enlace triple constituido de un orbita) o y otros 

dOS 77. 

LA ESTRUCTURA DEL BENCENO 

En todas las discusiones de enlace efectuadas hasta ahora, los electrones 
estaban referidos a orbitales atomicos definidos, y éstos interactuan con 
otros electrones similares de distintos åtomos para formår orbitales molecu- 
lares de localizacion definida. Sin embargo, este concepto de localizacion 
se viene abajo cuando se intenta tratar con la estructura y el comporta- 
miento de moléculas conjugadas o aromåticas. En estos compuestos algunos 
de los electrones se comporta como si estuvieran deslocalizados, esto es, 
como si ellos pertenecieran a la estructura total mås bien que a un åtomo 
especffico en aquélla. 

Debemos limitarnos aquf a discutir el caso del benceno, puesto que 
constituye un ejemplo tfpico de conducta deslocalbada. Como se sabe 
bien, el benceno posee una estructura hexagonal en la cual todos los åto- 
mos de carbono e hidrogeno se hallan en un mismo piano. Los ångulos 
del enlace de Valencia son de 120°, de lo cual se deduce que estå presente 
la hibridacion sp 2 de los orbitalrs del carbono, y que esta hibridacion con- 
duce a tres enlaces dobles con un orbital molecular o y otro a en cada 
uno. Asi llegamos a la estructura del benceno de Kekule. Sin embargo, al- 
gunos otros hechos no concuerdan con esta conclusion. Las reacciones tfpicas 
de los enlaces dobles son de adicion, mientras que las reacciones comunes 
del benceno son de sustitucion. La longitud del enlace bencénico C— C 
es de 1.39 A mientras que la longitud del C = C es de 1.33 A. Finaimen- 
te, la energia de enlace del benceno excede cn mas de 37 kilocalorias que 
la que cabria esperar de una molécula qiie contiene 3 enlaces C = C, otros 
tres C— C y 6 C^L 

La teoria orbital molecular enfoca el problema del benrcno por la des- 
localizacion de los seis electrones 2p s que se supone involucrados en la 
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formacion de tres orbitales - de los enlaces dobles. De esta manera hace 
que los electrones posean la propiedad extensiva a los seis carbonos pr C - 
sentes. Este procedimiento es anålogo a la hibridacion de los orbitales 
atomicos j y p, con exccpcion que ahora son seis orbitales lp- hibridizados. 
Por tantoj escribiremos 

t = fc^i + ktft + + krfi + krfs + k b $ B (33) 

En la ecuacion (33) ^ es la funcion oibital hibndi7ada totalmente, 
las k son constantes, y las ^ t son las funciones de onda de los orbitales ato- 
micos para los diversos electrones 1p z . La solucion de la ecuacion (33 j 
cunduce a los seis orbitales moleculares posibles de energfa diferente para 
los seis electrones involucrados. Para obtener la måxima estabilidad en la 
molécula normal de benceno, estos electrones tienen que colocaise en los 
tres orbitales moleculares de energfa minima. Ademås, cada orbital mo- 
Iccular debe contener dos electrones de spines opuestos. Asi obtenemos 
3 orbitales moleculares deslocalizados para ocupar el lugar de los orbi- 
tales — comprendidos en los enlaces dobles localizados, los cuales no actuan 
como enlaces dobles normales de position definida en la molécula. 

Se encuentran a partir de la ecuacion (33) que la energfa de los elec- 
trones deslocalizados vale 

E = 6 ol ~ 8 j3 

donde a y (3 son valores de ciertas integralcs. Este valor de E puede com- 
pararse con 

£' = 6«tB^ 

que es la energfa de los seis electrones 2p~ localizados en los orbitales 77 
de los tres enlaces dobles. De aqui que la diferencia entre E y E resultc 

AE = 2/? 

corno /? es negatiio, vemos que la deslocalizacion de los electiones p con- 
duce a un enlace mås fuerte y a una molécula de benceno mis estable. 

El método de enlace de valencia aborda el problema del benceno de 
manera distinta. 

Kekule y Dewar propusieron para el benceno las estructuras mostiadas en 
la figura 15-7, que difieren entre sf solamente en la localizacion de los en- 
laces dobles. Supongamos ahora que la funcion de onda del benceno, $, 




Estructuras de Kekule Estructuras de Dewar 

Figura 15—7. Estructuras del bt-'nreno qequn Kekulr- y Dewar. 
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es una combinacion lineal de las de onda para las estructuras I a V. As'l 
obtenemos 

xji — fli^i + a^n + a 3 <piu + a^iy + S 3 ^v (34) 

donde las a, son constantes. La solucion de esta ecuacion para el estado 
base del benceno nos da a, = «• y a, = a, ~ a*„ de aquf las estructuras de 
Kekule contribuye de manera igual a ^, y lo mismo sucedc con las trec 
estructuras de Dewar. Se encuentra también que a, — 0.4341 a„ las dos 
estructuras de Kekule constituyen un 61% de ^ y las tres de Dewar el 39%. 

De la ecuacion (34) se sigue que la energfa total de la molécula de 
henceno hibridizado cs 

E t = Q+ 2.61 / 

donde Q y J son los valores de las integrales que aparecen en el calculo. 
La energfa total tanto de la estructura I como II se demuestra que es 

E' t = Q + 1-50/ 

En consecuencia, 

AE t = 1.11/ 

que, con valores negativos de / muestra que la combinacion hibrida es mås 
estable que la estructura de Kekule. Para este valor de AE t las dos estruc- 
turas de Kekule contribuyen con el 81% y las tres de Dewar con el 19%, 
por lo cual las primeras son mucho mås importantes que las segundas. 

RESONANCIA 

Una contribucion fundamental de la mecånica ondulatoria a la teoria 
de la estructura molecular es el concepto de resonancia o de intercambio. 
Hemos visto ya en el caso del ion de la molécula de hidrogeno que la esta- 
bilidad se alcanzo por intercambio del electron entre los dos protones. En 
la molécula de hidrogeno se alcanza mayor estabilidad cuando los electro- 
nes ligados a los åtomos particulares cambiaban de lugar. Las dos confi- 
guraciones que resultan del intercambio en ambos casos no son eståticar, 
sino que involucran uiia oscilacion continua de la molécula de una de 
éstas a la otra. La mecånica cuåntica enseria que, cuando tales electrones 
se intercambian entre åtomos, la energfa dc la estructura de resonancia es 
menor que la de la molécula sin intercambio, es decir, que la resonancia 
o intercambio conduce a un tncremento de la estabilidad. Este aumento de 
fnergia de enlace que resulta de esta mancra sc llama resonancia o energia 
de i n t e rcambio. Esta ultima aparecc en cualquier molécula donde los elec- 
trones puedan oscilar de una posicién a otra. Como resultado de esta 
oscilacion c s pos ibl e cierto numero de estructuras de resonancia, cada 
una de las cuales no dificre significativamente en energia total de i as 
demås. Asi hemf" : "'>mue cl benceno es un hfbrido de rosonancia dc [ as 
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5 estructuras mostradas en la figura 13-7, y esta hibiidacion conduce a 
una energi'a de resonancia de 37 kilocalorias por mol. Anålogamente, el GO s 
cabe representarse asi 

0:C: : :0 O :C: :0 O: : :G:0 
I II III 

10 que da una molécula mås estable por 36 kilocalorias por mol que bajo 
el supuesto que el CO., csté constituido unicamente de la estructura II 
esto es, 0 = G = 0. 

Debe recalcarse que un hibrido de resonancia no es tina mezcla de las 
ertructuras postuladas. Es mås bien una estructura cuya naturaleza, dentro 
de noestror medios limitados de descripcion, puede caracterizarse solo en 
funcion de compuestos cuyas estrncturas podemos visualizar y escribir. 

COMPORTAMIENTO DE LOS ELEMENTOS DE TRANSICION 

Hasta aquf la discusion se ha realizado con los elementos que imolucran 
electrones typ y que quedan dentro de los tres primeros periodos de la tabla. 
Cuando tratamos con los elementos de transition de los periodos cuarto 
y mås elevados los electrones d deben utilizarse también para dar cuenta 
de las Valencias observadas. Asi, mientras que la formacion del CoGl 2 in- 
volucra el uso de los dos electrones 4s del cobalto, en la formacion del 
GoCl 3 debemos emplear no solo éstos sino también un electron 3d. 

Otra caracteristica notable de los elementos que tratamos es el hecho 
de que fåcilmente forman compuestos de coordinacion en los cuales apa- 
recen iones tales como Co(NH 3 )+ 3 , Co(CN)- 4 , Fe(CN)" 3 y Fe(CN)~% 

6 Ni(CN)~ 2 , AuBr~ L y CuCl~ 2 . En estos iones los åtomos de hierro y 
cobalto agrupan a su alrededor hasta seis ligandos, mientras que el niquel, 
oro y cobre tienen solo 4. Para explicar la formacion de tales iones, la 
teoria del enlace de valencia postula la hibridacion de los orbitales s y p 
en los åtomos centrales. Consideremos el ion Co(CN)~ 3 ; que constituye 
un ejemplo tfpico de un åtomo central con el numero de coordinacion seis. 
La formacion del mismo se representa mediante la reaction 

Co + 3 + 6[ : CeehN]- = Co{CN^ ; 3 (35) 

El cobalto neutro tiene una configuracion electronica exterior Sd'-i-s 2 y, 
por lo tanto. la que correspodne al Co +3 serå 3d". Estos seis electrones ^ 
pueden distribuirse entre los cinco orbitales posibles de la manera que nos 
muestra la figura 15-8(a). Supongamos que ahora tomamo<s en préstamo 
seis electrones correspondientrs a los åtomos de carbono dc los seis gru- 
pos CN~ y los anadimos al Co + \ Este proccso hace que los grupos CN se 
conviertan en neutios, y el cobalto se convertirå en Co -3 con la distribu- 
cion electronica dada cn la parte inferior de la figura 15-8(a). De aqui 
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resulta evidente que los seis orbitales atomicos sin llenar no son iguales. 
Sin embargo, en el caso de la hibridacion d s sp s , es posible lograr seis orbi- 
tales hfbridos idénticos dirigidos hacia los vértices de un octaedro. Estos 
orbitales hibridos reaccionan entonces con los de los electrones sobre los 
åtomos de carbono en los grupos neutros CN para formår el complejo 
Co(CN) que asi tiene una estructura consistente de un ion central, 
Co +3 , y seis grupos dispuestos octaédricamente a su alrededor como nos 
lo muestra la figura 15-9. Explicaciones anålogas se aplican a otros com- 
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p 3 



(a) hibridaci6n d'sp 3 




Figura 15-9. Orientacion octaédrita de los grupos alrededor del åtomo central 
con e i niimero de coordinacion seis. 
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piejos dc numero de coordinacion seis, donde los ligandos B pueden ser 
los mismos o algunos son diferentes. 

El complejo Ni(CISM~ 2 puede tomarse como un caso tfpico de un ion 
central con el numero de coordinacion cuatro. La formacion de este ion 
es posible rcpresentarla mediante la ecuacion 

Ni + 2 + 4CN- =Ni(CN)- 2 (36) 

La configuracion electronica externa del Ni + 2 es 3d s como nos lo mues- 
tra la figura 15-8 (b). Si tomamos en préstamo cuatro electrones desde 
los grupos CN~ y les anadimos a los Ni + 2 , obtendremos Ni -2 y entonces 
resulta la configuracion de la parte inferior de la figura. También aquf los 
orbitales son diferentes. Para hacerlos iguales es necesario recurrir a la 
hibridacion dsp 2 , con lo cual resultan cuatro orbitales idénticos dirigidos 
hacia las esquinas de un cuadrado piano. Estos orbitales son capaces de 
reaccionar con otros cuatro sin llenar en los carbonos de los cuatro CN 
para dar la disposicion que muestra la figura 15-10. Argumentos pareci- 




Figura 15-10. Orientacion cuadråtica en un piano resultante de la hibridacion 
de los orbitales atomicos centrales. 

dos se aplican a otros complejos ron un numero de coordinacion igxial a 
cuatro, y los ligandos B pueden de nuevo ser iguales o diferentes. 

Junto a los mencionados antes, existen otros tipos de hibridacion dsp 
que resultan en otras diversas configuraciones geométricas para los iones 
complejos y molcculas. En los tratados de Pauling, Coulson, Cotton Y 
Wilkinson que se senalan al final del capftulo, es factible encontrar u na 
discusion de aquellas configuraciones. 

TEORIA DE LOS CAMPOS CRISTALINO Y LIGANTE 

El tratamiento del enlace de valencia asigna la formacion del ion com- 
plejo a la covalencia que surge de la hibridacion de los orbitales d, s y p 
en el åtomo central, e interaccion de los hibridos con los orbitales en los 
ligantes. Por otra parte, la teoria del campo cristalino va hacia el lado 
opuesto, y trata con la Iormacion de tales iones en funcion de las atracciones 
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puramente eiectroståticas entre los ligantes y los orbitales d en el ion 
central. 

Consideremos primero un ion complejo con un numero de coordinacion 
de seis, tal como el Co(CN) ~, que tiene la orientacion octaédrica que nos 
muestra la figura 15-9. En este caso los ligandos estån dispuestos en las 
direcciones de los ejes x, y, z, y de aquf que sus cargas negativas se encuen- 
tran concentradas en esos mismos sentidos. Si examinamos las formas de los 
cinco orbitales d como se senala en la figura 14-11 del capitulo precedente. 
\emos que los orbitales d& y d x ^ tienen su carga negativa concentrada 
en estas direcciones, mientras que en los restantes casos se encuentra entre 
los ejes. Cabe esperar por lo tanto que los orbitales d~t y d^-. de un elec- 
tron d en el ion central experimentarån una repulsion electroståtica mucho 
mayor que la dc los otros tres procedentes del campo ligante. En conse- 
cuencia, estos orbitales contribuyen menos al enlace de los ligandos al ion 
central, es decir, la energia de los orbitales d? y df~yi sera mayor que la de 
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Orbitales "•' " 
(a) Campo octaédrico d normales (b) Campo pianar cuadrado 

Figura 15-11. De^doblamiento de Los orlihalcs d en los campos ligantes. 

!os otros tres restantes. Los cinco oibitales sin alteracion de un electron d 
poseen igual rnergfa. Adcmas, la total debe permanecer constante. De aquf. 
4uc cuando la energia de los orbitalrs d s t y d x -,,f- se eleva por repulsion elec- 
troståtica, la de los restantes debe decrecer. Obtenemos asf un desdobla- 
miento de los orbitales d de un electron en los dos grupos de niveles 
mostrados en la figura 15-11 (a). En cric caso, tres orbitales tienen iden- 
tiras energia s que son irtfcrintrs a las oiiginales d, y otros dos poseen 
otra energia igual y mayor. Este tipo de de.sdoblarniento de los nivelcs 
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orbitales d deberia ocurrir en todas las ocasiones de la orientacion octa- 
édrica de los seis grupos coordenados. 

En el caso de coordinacion planal cuadrada de los grupos ligandos, 
romo en el caso Ni(CN)~ 2 , el desdoblamiento de los niveles orbitales ^ 
esperado es el que se muestra en la figura 1 5—11 (b) . Este tipo de desdo- 
blamiento se deduce de nuevo de los orbitales d y la figura 15-10, donde 
los ejes x y y se toman de manera que coincidan a lo largo de las diago- 
nåles del cuadrado. Aqui tenemos cuatro conjuntos de nheles, de los cuales 
solamente uno contiene dos orbitales idénticos. 

La magnitud del desdoblamiento de nivel que tiene lugar en cada caso 
depende de la naturaleza de los ligandos y del ion central; para un campo 
ligando débil la proportion de desdoblamiento es pequena, mientras que 
para uno fuerte es grande, como nos lo muestra la figura 15-12. Ademås, 
la intensidad del campo determina la formå en que los electrones d en el 




(a) Campo débil Orbitales (b) Campo intenso 
d normales 

Figura 15-12. Distribution de los electrones del Co + 3 en campos ligados octa- 
édricos fuertes y débiles. 

ion central se distribuyen entre Jos orbitales disponibles. Como un ejemplo, 
consideremos los seis electrones del Co +3 . Con un campo débil, donde l° s 
niveles superiores no se encuentran muy lejos de los inferiores, la distri- 
bution electronica estå dada en la figura 15-12(a). En ella cuatro de l° s 
orbitales se encuentran ocupados por electrones simples sin parear y uno 
con un par que posee spines opuestos. Sin embargo, en un campo ligando 
fuerte, los niveles de que hemos hablado se encuentran muy distantes 
entre a, y en consecuencia todos los electrones sc concentran en las capas 
inferiores, como nos lo muestra la figura 15-12 (bj. Obtenemos asi tres 
orbitales d completamente llenos con electrones pareados y dos de ellos 
vatios Como las propiedades magnéticas de los iones complejos de 
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dependen del numero de electrones no pareados presentes. debemos esperar 
diferencias en la conducta magnética de aquéllos en los campos ligandos 
débiles y fuertes. Esto es lo que sucede en la realidad. La capacidad de la 
teoria del campo cristalino para explicar las propiedades magnéticas de 
los compuestos de coordinacion es una de las ventajas de ésta frente 
al enfoque del enlace de Valencia. 

Sin embargo, no es posible explicar todas las propiedades de los com- 
plejos de coordinacion en funcion de los efectos electroståticos solo. Loi 
hechos muestran que tales compuestos poseen frecuentemente un caråcter 
covalente también. Para explicar esta situation, la teoria del campo li- 
gando combina el método de enlace-valencia con la teoria del campo cris- 
talino, y trata los complejos de coordinacion como un compuesto de los 
dos tipos de interaccion orbital. Por una combinacion adecuada de ambos 
tnfoques. la teoria del campo ligando explica con mayor claridad la liga- 
dura en tales compuestos y su conducta. 

EL ENLACE METALICO 

La mayorfa de los metales cristalizan en redes cubicas de cuerpo cen- 
trado; cubicas de caras centradas, o bien en hexagonales compactas. En la 
primera de estas disposiciones cada åtomo del metal se rodea por 14 vecinos, 
y en las otras dos restantes por 12. Si intentamos tratar con el enlace de 
tales estructuras nos encontramos inmediatamente frente al problema de la 
insuficjencia de electrones. Asi, en el caso del litio con un solo elecrron de 
valencia y 14 vecinos proximos, tenemos que explicar como este elemento 
se halla rodeado de tan gran numero de åtomos y, sin embargo, da un cristal 
suficientemente estable para poseer un punto de fusion de 186° C. Lo mis- 
mo sucede con otros metales. 

F. Bloch en el ano 1928 propuso una teoria mecånica cuåntica para 
explicar el enlace de los åtomos en los cristales metålicos. En esta teoria 
de bandas todos los electrones presentes en un åtomo en niveles energéticos 
totalmente llenos se consideran esencialmente localizados, es decir, enlaza- 
dos a los åtomos a que se asocian. Por otro lado los electrones de valencia 
tn los niveles energéticos sin llenar se consideran libres, y se mueven en un 
campo potencial que se extiende a todos los åtomos presentes en el cristal. 
Los orbitales atomicos de estof electrones libres en un åtomo pueden super- 
ponerse con los de otros para originar orbitales moleculares delocali- 
zados que producen un enlace entre todos los åtomos presentes, y que se 
conocen con el nombre de orbitales de conduccion. 

Los niveles energéticos de los electrones en åtomos aislados son discretos 
y generalmente bien espaciados. Pero la presencia de otros åtomos en el 
cristal afecta a estos niveles al transformar cada nivel en una banda de 
niveles cuyo numero es igual al de los åtomos presentes en la totali- 
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dad estructural. Si este numero es grande cada nivel aislado constituye 
pråcticamente una banda continua. Ademås cuando el espacio entre los 
niveles originales y entre los åtomos en el metal es grande, entonces las ban- 
das que se originan a partir de los niveles electronicos primitivos se encuen- 
tran separados entre si por lagunas de energia considerables. Cuando los 
niveles y las distancias son pequenas las bandas se cruzan y superponen 
entre si. 

Esta teoria proporciona la siguiente descripciort de la estructura elec- 
tronica de un metal dado. Un metal solido se considera que posee bandas 
de electrones separadas entre si por lagunas de energia. Ademås, dichas 
bandas estån a veces totalmente llenas con electrones localizados, o lo estån 
parcialmente con electrones libres cuyos orbitales moleculares se extienden 
a todos los åtomos del cristal. Para un metal como el sodio, estas ideas 
se representan en el diagrama de la figura 15-13(a). En ésta las åreas 
sombreadas representan las porciones de las bandas llenas de electrones, 
y los espacios entre aquéllas indican los vacios energéticos que deben 
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Conductores Aisladaes Semiconductaes 

Figura 15-13. Modelos de banda de conductores, aisladores y scmiconductores 



sobrepasarse para ir de una banda a otra. En el sodio todas ellas se en- 
cuentran llenas a excepcion de las que contienen los electrones 3s y de aquf 
que éstos son libres para participar en la intcracciun delocalizada y en el 
enlace. Ademås, puesto que los electrones 3s son moviles, la aplicacion de 
un potencial eléctrico a traves del sodio solido hard que pronto estos elec- 
trones se pongan cn movimiento. De aqu'i que este elemento sea un burn 
conductor de elertricidad. 
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La estructura de banda del diamante mostrada en la figura 15-13 (c) 
indica que todas las bandas se hallan totalmente llenas, y que no existen 
electrones libres para hacer que el diamante sea conductor. Esta sustancia 
es por esa razon un conductor pobre de electricidad, esto es, un aislador. 
Para lograr la conduccion en un aislador se necesita aplicar una diferencia 
de potencial suficientemente elevada para Hev ar electrones desde la capa 
superior totalmente llena. a traves de la region sin energfa hasta la banda 
vacfa mås baja. Cuando esto se lleva a cabo desaparecen las propiedades 
dieléetricas y se hace posible la conduccion. 

El magnesio, con su configuracion externa 3s 2 cabe esperar que se com- 
porte como una sustancia aislante. Pero en este metal las bandas 3s y 3p 
se hallan lo suficientemente proximas como para superponerse, figura 
15-13(b), y asi obtenemos una banda parcialmente llena con electrones 
libres que hacen de esta sustancia un huen conductor metålico. 

El germanio y el silicio son semiconductores intrmsecos, esto es, su con- 
ductividad es intermedia entre la de los aislantes y los buenos conductores 
eléetricos. La explicacion de esta conducta se encuentra en el diagrama de 
bandas del germanio precente en la figura 15— 13 (d) . La banda 4rp x esta 
llena pero la situada inmediatamente encima de ella se encuentra vacia 
y suficientemente cerca para hacer que la laguna entre las dos sea pequena. 
Por agitacion térmica los electrones colocados en la banda superior adquie- 
ren la energia suficiente para sobrepasar la pequena laguna energética y 
moverse dentro de la banda vacfa. Una vez aquf, estos electrones se hacen 
moviles,' e imparten algun grado de conductividad al metal. 

Con frecuencia la conductividad de los semiconductores intrmsecos se 
mejora al anadirles impurezas como por ejemplo boro, aluminio y arsénico 
al germanio o silicio. Estas impurezas reducen las lagunas de energia y per- 
miten a mayor numero de electrones fluir dentro de las bandas de con- 
duccion vacfas. Tales sustancias asf tratadas se conocen con el nombre de 
semiconductores impuros. 

EL ENLACE DE HIDROGENO 

Baj o ciertas circunstancias un åtomo de hidrogeno se enlaza a otros dos 
en lugar de hacerlo a uno solo. Uno de estos enlaces es de caråeter cova- 
lente, mientras que el segundo es considerablemente mis débit y se denomi- 
na enlace de hidrogeno. La fortaleza de éste varia de dos a diez keal por 
mol ; e invariablemente presenta åtomos muy electronegativos como el nitro- 
geno, oxfgeno, o fluor. Se cree que es de caråeter ionico y que se origina 
por la atraccion electroståtica entre los electrones sobre el åtomo de coor- 
dinacion y el nucleo diminuto positivo de hidrogeno. 
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Ejemplos de enlace de hidrogeno se encuentran en el agua 
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En los nitrofenoles el enlace de hidrogeno resulta de la formacion de u n 
segundo anillo en el cual se modifican las propiedades tanto del grupo nitro 
como de los oxhidrilos. Sin embargo, en los åcidos caiboxilicos y amidas 
el enlace que nos ocupa conduce a una asociacion de dos moléculas, mientras 
que en el agua y los alcoholes el enlace bien puede alcanzar a la totalidad 
de la masa. 

En funcion del enlace de hidrogeno se comprende como el agua, l nS 
åcidos, los alcoholes, y las amidas son liquidos asociados, mientras que l° s 
hidrocarburos, el tetracloruro de carbono y el cloroformo no lo son. La misma 
explicacion es vålida para el fluoruro de hidrogeno, donde a consecuencia 
de la formacion del enlace de hidrogeno entre el fluor de una molécula y el 
hidrogeno de otra se produce el dimero H 2 F;.. 

Este enlace no solo existe en el estado Hquido sino que los estudios de 
rayos X sobre el hielo y los åridos carboxilicos solidos, asi como las medicio- 
nes de la densidad de vapor de estos ultimos, revelan su presenria también 
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en las fases solidas y de vapor. La existencia del enlace de hidrogeno en el 
estado tfquido se muestra por el ascenso de los puntos de ebullicion, caiores 
de vaporizacion y viscosidades en relation a los Hquidos normales corres- 
pondientes. También se ha detectado por estudios de los espectros infrarrojos. 
Asi en el caso del éster åcido aceto-acético no existen bandas asociadas con 
los grupos oxhidrflicos, mientras que en otras moléculas dichas bandas se 
hallan desplazadas respecto de sus posiciones normales. 
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PROBLEMAS 

1. En base a la regla del octeto mostrar las configuraciones electronicas externas 
tie las sustancias siguientcs: (a) H,0 2 ; (b) CH 3 COOH; (c) H 2 SO t , y (d) HCIO,. 

2. Mostrar Jas configuraciones electronicas externas de los ioncs complejos si- 
Suientes: fa) [Cu(NH s )J+ + ; (b) [(CH S ),N] + , y (c) [Ag(CN) 2 ]~. 

3. Si el nitrogeno no puede tener mås de ocho electrones en su rapa de Valencia, 
■icuål es la formula electronica mas razonable para el R 3 NO, donde R es un grupo 

4. (a) Despreciando la repulsion, calcular la energia potencial entre un K + 
Y Un Cl - separados por una distancia de 10 Å. (b) <:Cuål es la energia potencial 
p n kral por mol de KCl? Respuesta: —33.1 kcalmol - '. 

5. Repitase el problema 4 para una distancia de separacion de 3.14 A. 

6. Para el KC1 p = 0.396 x I0~ a cm yr„=» 3.14A. Mediante la eruacion (3), 
hallar )a energia potencial de enlace del KC1 dada. en keal por mol. 
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7. Para el cloruro de potasio a 25°C la constante de Madelung es 1 75. p — 0.396 
X 10- s cm, r Q = 3.14Å, E, = 1 .4 kcal mol - 1 y la energia de atraccion de van der 
WaaU es 3 9 kcal mol -1 . Hallar la energia de red del cristal en kcal mol" 1 . 

Respuesta: AH, = 164 0 kcal mol- 1. 

8. La energia reticular del CsCI a 25°C es 151.3 kcal moI~ J . Para esta sustancia 
la constante de Madelung es 1763, r 0 = 3.560 Å, p = 0.424 x 10- s cm, y E, = 
1,0 kcal mol- 1 . A partir de estos datos encontrar: ( a ) la energia de atraccion dc 
van der Waals por mol, y (b) la constante C en la ecuacion (4). 

9. Para el bromuro de litio(s) i/f j — — 84 kcal mol- 1 . Ademås en el casa del 
Li AH, = 34 e I = 124 kcal mol -1 . Utilizando estos datos y otros necesarios que se 
establecen en la tabla 15-1, calcular la energia del cristal del bromuro de litio 
mediante el ciclo de Born-Haber. Respuesta: AH C = 187 kcal mol- 1 . 

10. Derivar mediante el ciclo de Born-Haber la expresion de A// para los cris- 
tales ionicos tales como MX, donde M es un metal divalente, y X es oxigeno, azufre. 
o selenio 

11. En el caso de MgO(s) AH, = 931 y AH, = - 145 kcal mol- 1 . Ademas para 
el magnesio AH, = 34 kcal mol- 1 , 7j = 7.64 eV e /, = 15.03 eV micntras que 
para el oxigeno AH d = 118 kcal mol -1 . Calcular a partir de estos datos la afinidad 
electronica del oxigeno. Respuesta: A _ — 170 kcal mol -1 

12. Para el MgS{s) AH, = 794 y AH, = —81 kcal mol-', mientras que para 
el S 2 (g) AH d = 132 kcal mol -1 . Utilizando estos datos y aquéllos que se establecen 
en el problema anterior, calcular la afinidad electronica del azufre. 

13. Sugerir una explicacion del hecho de que lar afinidadcs clectronicas del 
O™ 2 y del S -2 son negativas. 

14. (a) Escribir la configuracion orbital molecular para una molécula formada 
de dos åtomos de Li. (b) ^Cuantos enlaces existen entre los dos atomos? 

15. (a) Escribir la configuracion orbital molecular de la combinacion de dos 
åtomos de berilio. (b) dCuåntos enlaces pueden existir entre los dos åtomos? 

16. (a) ^Cuåntos enlaces se forman en la molécula C 2 ? (b) c Cuil es la natu- 
raleza de estos enlaces? 

17. Las energias de los siguientes enlaces san 

F— F 36 6 kcal mol - 1 

Cl— Cl 58.0 " " 
Q—F 60 6 " " 

si suponemos que la electronegatividad del fluor es 4.0 Calcular la del cloro 

Respuesta- x vl =33 

18. Mediante lar electronegatividades dadas en la tabla 15-3 y los datos nece- 
sarios senalados en el problema anterior, calculese la energia de enlace CI — F. 

19. El potencial de ionizacion del litio es 5 39 eV. Suponiendo que la afinidad 
electronica del elemento es 0, calculese su elertronegatividad. 

20. Si tomamos para la electronegatividad del magnesio la dada en la tabla 15 4 
y su primer potencial de ionizarion igual a 7 64 eV, calcular la afinidad electronica 
del elemento. 



Problemas 697 



21. (a) Calcular el porccntaje de caråcter ionico en ti enlace Br — F mediante 
la ecuacion (27). (b) Repetir los cålculos utilizando la ecuacion (28). 

Respuesla- (a) 30% 

22. (a) Calcular el porcentaje de caracter ionico en el enlace Sr — CI mediante 
la ecuacion (271. (b) Repftase el cålculo utilizando la ecuacion (28). 

23. (a) Explicar la formacion del Cl ,0. (b^ ^Quc ångulo de enlace se predice 
para esta molécula? El obser\ado es de 110 8°. 

24. (a) Explicar la formacion del PH, (b) e Qué valores de los an^ulos de 
enlace re predicen para esta molécula? El ubservado es de 93 3". 

25. (a) Explicar la formacion del SiCl 4 en base a la hibridacion sp^ (b) f ;Cuå- 
les son los ångulos dc enlace predichos para esta molécula? 

26. En la molécula CO la energfa de enlace es ma^or que la que cabria esperar 
para la ligadura C=0. jComo se exphra este hecho? 

27. (a) Explfquese la formacion del ion complejo Te(CN)- 1 cu base a la 
hibridacion d, s y p. (b) t Qué tipo de hibridacion se requiere' 1 

28. Explicar la formacion del ion complejo re(CTs)- 4 en base a la hibrida- 
cion d, s y p (b) ;Qué tipo de hibridacion se requiere 1 

29. (a) Explicar la formacion del AuBr- en base a la hibridacion d, s , p 
(t>) iQué tipo de hibridacion se requiere p (c) c Cuål es la orientacion de los tones 
Br- alrededor del åtomo central? 

30. Para la coordinacion octaédrica, ; cuål sera la distribucion de los electro- 
nes d en Te + 2 cuando el campo ligando es (a) débil, y (b) fuerte? 

31. Para la coordmacion octaédrica, c cual serå la distribucion de los clectro- 
nes d en Fe 1 " 3 cuando el campo Ii^ando es (a) débil, y (b) fuerte' 

32. La experiencia nos muestra que el arido cianhidrico y el amoniato liquidos 
se encuentran enlazados pur una ligadura del tipo de hidrogeno Mostrar comn se 
verificaria cite tipo de enlace 




INVESTIGACION DE LA 
ESTRUCTURA MOLBGULAR 



La composicion de las moléculas se determina por anålisis qufmico y los 
pesos moleculares por medicion de la densidad de vapor o de alguna pro- 
piedad coligativa. Del estudio de las reacciones el qufmico infiere la secuen- 
cia de los åtomos en la molécuia, y algunas veces también su geometria. Sin 
embargo, estas observaciones no dan una information directa de las longi- 
tudes y ångulos de enlace, polaridad, movimientos moleculares internos y 
atomicos. asf como otros detalles cuantitativos acerca de la molécuia. Para 
obtener tal information, tienen que utilizarse procedimirntos de caråeter 
mås refinado, cuya medida nos da mås directamente las propiedades bus- 
cadas. Este capftulo concierne con la discusion de alguno de los métodos 
empleados con este fin y los resultados obtenidos. 

LA REFRACCION MOLECULAR 

En 1880 Lorenz y Lorent7 demostraron que la expresion 



debe ser una comtante mdependiente de la temperatura para una sustancia 
dada cualquieia. En esta ecuacion R s es la refraccion especlficade la sustan- 
cia, n es el fndice de refraccion y p es la densidad de aquélla, medida a 
igual temperatura que n. De la ecuacion (1) se obtiene la refraccion mo- 
locular R m al multiplicar R 3 por el peso molecular de la sustancia M, es decir 




(2) 




(1) 
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El mdice de refraccion de un medio cualquicra es la relation de la velo. 
cidad de la luz en cl \acio a la de dicho medio. Se determina con instru- 
mentos opticos como los refractometios de inmersion o del tipo de Pulfrich 
y Abbé. De esta manera el mdice de refraccion medido no es constante sino 
que se incrementa a medida que la longitud de onda disminuye. Para obtener 
resultados comparables es necesario utilizar luz de frecuencia fija. Con este 
fin es una pråctica comuin emplear la luz amarilla de la linea D del sodio, 
es decir, una låmpara de vapor de sodio. Sin embargo, en los refractometros 
del tipo de Abbé o dc inmersion es posible utilizar luz blanca porque estos 
instrumenros estån provistos dc un prisma que elimina las interferencias 
de color y reduce los resultados a la luz de sodio. 

La refraccion molecular R m definida por la ecuacion (2) se ha demos- 
trado que es una propiedad aditiva para una sustancia dada con tal de que 
todas las mediciones se hallen referidas a una longitud de onda dada de luz. 
En la tabla 16-1 se muestran las coiitribiiciones de enlace y atomicas eva- 
hiadas con la luz D del sodio. La refraccion molar como puede verse de- 
pende del numeio y naturaleza de los åtomos presentes, y también del 



caråeter del enlace. Estos valores se utilizan para comparar las refracciones 
calculadas con las molares observadas, y comprobar asi la estructura de las 
moléculas. 

Para ilustrar el cålculo de las refracciones molares podemos elegir al 
åcido acético como ejemplo. Para esta sustancia a 22.9°C la densidad es dc 
1.046 g cc _1 , el mdice de refraccion para la luz del sodio es 1.3715, y el p es0 
molecular es 60.05 g mol^ 1 . El valor observado de la refraccion molar e s > 
por lo tanto, 



Tabla 16-1 Contribuciones a las refracciones molares 
(Para la luz D del sodio) 



Carbono 

Hidrogeno 

Cloro 

Bromo 

Yodo 

Enlace doble 
Enlace triple 



2.410 
1.100 
5.967 
8.865 
13.900 
1.733 
2.398 



Oxlgeno (on OH, O—) 1.525 

Oxlgeno (en el grupo CO, O^) 2.211 

Oxlgeno (en éteres, O — ■) 1.643 

Anillo de 3 miembros 0.71 

Anillo de 4 miembros 0.40 




= r(1. 3715) 2 - 1 ] 6^05 
" [(1-3715)* + 2j 1.046 
= 13.303 ec mol-' 



Podemos comparar este valor con el provenirnte dc la tabla 16-1 y vemos 
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asf que la concordancia de valores es de 0.06 unidades 



2 C -2 X 2.418 = 4.836 
4H = 4 x 1.100 = 4.400 
1 O— = 1 x 1.525 = 1.525 
1 0== 1 X 2.211 = 2.21 1 

12.972 cc mol - 



Como el fndice de refraccion carece de dimensiones. la refraccion molar 
se expresa rn unidades de M/p, es decir, de nn volumen. Por tanto, R m se 
expresa en centimetros cubicos por mol. 

Las ccfracciones molares calculadas y ohsenadas por regla general con- 
cnerdan muy proximamente. Surgen excepciories solo en las moléculas de 
caderia abierta con dobles enlaces conjugados y en ciertos sistemas de ani- 
llo, donde se presentan los fenomenos de exaltacion åptica, y donde el valor 
observado es generalmente mayor que el que se calcula. Ademas, el prin- 
cipio de refrarcion molar se aplica no sålo a los solidos sino también a liqui- 
dos y gases. El de éstos es ordinariamente igual que el de los Hquidos 
correspondientes. Los solidos se cstudian mejor disolviéndolos primero en un 
solvente y midiendo el indice de refraccion n y la densidad de la solu- 
tion p. Entonces se deduce para la refraccion molar de la solution' R h „. 



donde M, y M, son los pesos molecularcs del solvente \ del soluto. mientras 
que Ni y N-, son sus fracciones molares en solucion. A su vcz R 1: 2 se halla 
relacionado con las rrfracciones molares individuales v mediante la 
cc'Liacion. 



V de aqm que cuando se conoce el valor de R, del solvente, es posible 
calcular R 2 segun la ecuacion (4). Asf podrrmos comparar el valor de R 2 
con los calculados de las contrihucionrs a la refraccion molar que se senalan 
£, n la tabla 16-1. Este procedimiento resulta muy satisfactorio en la pråetica. 

LA POLARIZACION ELÉCTRICA DE LAS MOLÉCULAS 

Cualquier molécula se compone de nucleos de car^a positiva y de elec- 
trones ne^ativos. Si una de ellas se coloca bajo un campo eléetrico entre dos 
placas carsradas, el campo actua atrayendo los nucleos hacia la placa nega- 
tiva y los electrones irån cn direccion contraria, como lo muestra la figu- 
ra 16-1 (al. El resultado es una distorsion eléetrica o polarizacion de la mo- 
lécula forinindose un dipolo eléetrico, como nos muestra la figura 16-l(b), 
< on la carga positiva en un extremo y la negativa en el otro. Esta polariza- 




(4) 
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cion permanece en tanto se halla aplicado el campo. Cuando éste desaparece 
deja de subsistir la distorsion, y la molécula vuelve a su condicion original. 
De aqui que a esta distorsion eléctrica se denomine polarizacion inducida 
y al dipolo eléctrico formado se denomina dipolo inducido a diferencia con 
la molécula original, donde los centros de electricidad positiva y negativa 
coincidcn, en estos dipolos inducidos las caryas se hallan distantes entre si. 
Como la molécula en su totalidad es neutra. la carga positiva de un extre- 



1 

I 



(o) 



D (fa) 



Figura 16-1. Polarizacion de una molécula en un campo eléctrico: (a) estado ori. 
ginal; (b) polarizado. 



mo ; + , debe ser iyual y opuesta en signo a la carga negativa, z-, del otra 
extremo. A este dipolo inducido debemos adscribir un momento eléctrico ih, 
que por definition vale el producto de la carga de uno de los extremos por 
la distancia, l, entre las cargas 



= d 



(5) 



Se utiliza el subindice t para designar que el momento del dipolo surge 
Unicamente en un campo eléctrico. La magnitud de depende de la inten- 
sidad del campo eléctrico que actua sobre la molécula de acuerdo con la 
relacion 

Hi = <*X (6) 

Donde « cs una constante denominada poIari7abilidad de la molécula. 
Glausius y Mosotti mostraron a partir de la teoria electromagnética que a 
su vez a se encuentra relacionada con la comtantc dielértrica D del medio 
existente entre las placas por la ecuacion 



( D - 1 \ M 
\D + 2/ P 



\ irNa = P, 



(?) 



En csta, M y p son el peso molecular y la densidad, mientras que N es e ^ 
numi-ro de Avogadro. Puesto que N y a son constantes independientes de l a 
tcmpcratura también lo sera Pi que dependerå unicamente de la naturaleza 
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de las moléculas. P t se drnnmina polarizacion molar inducida de la sustancia 
y nos da la distorsion eléctrica producida en un mol de una sustancia cuando 
la intensidad del campo eléctrico es la unidad. Como D no tiene dimensiones, 
las unidades de P, son M/p, es decir, las de un volumeii y se exprrsan en 
centime tros cubicos por mol. 

La constante dieléctrica es una propiedad de un medio dado. En el 
vacfo D = 1, pero para otro medio cualquiera D es mayor que la unidad. 
La constante dieléctrica de una sustancia se deteniiina midiendo primero la 
capacidad de un condcnsador con vacfo entre las placas, C 0} y después 
la capacidad del mismo condensador cuando se encuentre lleno con la sus- 
tancia dada, C. Entoncrr drducimos que la constante dieléctrica vale 

D = — (8) 

C«, 

Para medir la capacidad se dispone de diversos circuitos que utilizan co- 
rrientes alternas con frecuencias de 10 6 a lo' ciclos por segundo. 

Una vez determinada la constante dieléctrica y la densidad de una sus- 
tancia se calcula la polarizacion molar median tc la ecuacion (7). Si se 
procede asi encontramos que las sustancias como el oxfgeno, diåxido de car- 
bono, nitrogeno y metano poseen valores constantes e independientes de la 
temperatura. Ademås, en el caso del cloruro de hidrogeno, cloroformo, nitro- 
benceno y cloruro de metilo, la polarizacion molar varia y disminuye a 
medida que la temperatura asciende. La explicacion de esta conducta 
anomala es de gran importancia en los estudios de la estructura molecular. 

MOMENTOS DE D1POLO PERMANENTES 

Para dar cuenta de la variacion de la polarizacion molar de ciertas sus- 
tancias con la temperatura, Peter Debye sugirio en 1912 que tales moléculas 
poseen un momento dipolar permanente propio. Este momento surge del 
hecho de que en algunas moléculas los centros de electricidad positiva y ncga- 
tiva no coinciden. Como resultado apareco un dipolo pcimanente cuyo 
momento u. es de magnitud zl, siendo / la distancia que separa los centros 
de carga positiva y negativa. Fuera de un campo eléctrico, los dipolos per- 
manentes de las diversas moléculas en un cstado de agregacion quedarån, 
a causa de la agitacion térmk'a, orientados mas o menos al azar en el espacio. 
Sin embargo, cuando se ettablece un campo eléctricoj aparecen dos efectos 
modificantes. El primero de ellos tiende a hacer que por cl efecto del canipo 
eléctrico los dipolos giren y se orienten en la direccion de aquél; el segundo 
efecto produce cierta polarizacion en las moléculas. En el caso di- que fetas 
rstuvieran perfectarnente estacionarias, el efecto dc orientacion del campo 
eléctrico producirfa un alineamiento de los dipolos en un ångulo de 180° 
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respecto a la direccion del campo \ de 90° respecto a las placas del conden. 
sador. La alineacion peifecta se encuentra modificada por Ja agitation 
térmica de lac moléculas, y de aqui que la orientacion resultante conducirå 
a alguna posicion interrnedia entic la original del dipolo en el espacio y i a 
final, como nos lo muestra la figura 16-2, donde (a) da la orientacio n 
inicial de la molécula con el dipolo permanente, y (b) la que resulta dej 
cfccto del campo aplicado. 



1 





Figura 162. Polarizacion de una molécula con dipolo permanente: (a) estado ori- 
ginal; (b) posicion orientada y polarizada 



En ausencia de un inonieiito de dipolo permanente en una molécula, la 
polarizacién calculada mediante la ecuacion (7) nos da unicamente la 
molar inducida P,. Por otia parte. cuando el momento dipolar se encuentra 
p tesen te, esta cantidad mide no solo la polarizacion inducida, sino también 
la de orientacion molar P e . Por tanto. la polarizacion molar total P t es 



(9) 



De igual formå que antes. Ia polarizacion molar inducida estå dada por la 
eciiacioii de Clausius-Mosotti, es decir, P, = -i/3-Na, Debye demostro que 
la polariracion de orientacion P 0 debe ser igual que 



3*- v (3lr) 



(10) 



donde ft es el momento dipolar pc unanente de la molécula. k es la constante 
de los sjases por molécula. es decit, R/N, y T es la temperatura. Al reem- 
pla/ar estos valores de P ( , \ P, en la ecuacion (9i. la polaiizacion molar 
total se hace igual que 

*-(2;I)?-^-+M«V) 
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En la ecuacion (11) el primer término de la derecha es una constante 
que podemos representar por A. En el segundo son constantes todas las can- 
tidades salvo T, y de aquf que este término se escribe B/T. Con estas sustitu- 
ciones la ecuacion (11) adquiere la formå 

P ' = {w+2)j~ A+ f (12) 

que nos muestra que para las moléculas con dipolos permanentes la polari- 




zacion molar total P t debe varlar linealmente con l/T*. Ademås, la pen- 
diente dé una gråfica de P t contra l/T debe ser igual que 

B = ^ (IS) 

9k 

desde la cual, al colocar los \ alores de N y k, se convierte en 



H = 0.0128 X 10- 13 (14) 

Por lo tanto, al graficar P t contra l/T y hallar la pendiente B de la gråfica 
lineal, es posible calcular p, a partir de la ecuacion (14) y, por lo tanto, 
deducimos el momento dipolar permanente de la molécula en cuestion. 

La teorfa de Debye de los momentos de dipolo permanentes se encuentra 
confirmada por Jos datos experimen tales. La figura 16 3 nos da las gråficas 
de P t contra l/T* en el caso del cloruro de hidrogeno y del cloruro de metilo 
que nos muestran una relacion lineal entre aquellas variables, y por lo tanto 
dichas sustancias deben poseer momentos dipolares permanentes. Sin em- 
bargo, como las polarizaciones molares del metano y tetracloruro de carbono 
son independientes de 'a temperatura, no existen momentos de dipolo per- 
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sentes en estas sustancias y toda la polarizacion eléctrica se debe, por lo 
tanto, a la induccion. 

Aquellas moléculas que poseen momentos dipolares permanentes se dice 
que son polares y las que no los poseen se denominan no polares. Las uni- 
dades de los momentos de dipolo son las de una carga electronica multi- 
plicada por una distancia. Como la carga electronica es del orden de IQ -10 
unidades electroståticas y las distancias moleculares son del orden de 
10 _s cm, los momentos de dipolo de las moléculas tendrån una magnitud 
de 10 -10 x 10~ 8 = 10 ^ 18 . A la cantidad 10" ^ se le denomina unidad de 
Debye y se designa con el simbolo D, asi podemos decir que un momento 
dipolar es de 1.6 X 10~ 18 , bien, 1.6 D . 

DETERMINACION DE LOS MOMENTOS DIPOLARES 

La ecuacion (11) es aplicable fundamentalmente a gases y vapores. 
Para tales sustancias todo lo que precisamos hacer es medir las constantes 
dieléctricas y las densidades a diversas temperaturas, calcular P t y graficar 
estos valores contra l/T. Si en la gråfica se observa una independencia de la 
temperatura, la sustancia no tiene un momento dipolar permanente; en caso 
contrario, si lo posee y ja se evalua a partir de la pendiente de la ecua- 
cion (14). 

Con sustancias no gaseosas, o que no son faciles de convertir en gas, 
se utiliza otro procedimiento. En este caso se preparan primero diversas 
soluciones diluidas de la sustancia que se investiga, en un solvente nopolar 
tal como el benceno, tetracloruro de carbono o disulfuro de carbono y se 
miden las constantes dieléctricas y densidades de aquéllas a diversas tem- 
peraturas. A continuacion se calcula la polarizacion molar de las soluciones 
a cada temperatura, Pi j2 , segun la relacion 

,, ! = (^(™±™,) 

donde N ± y N 2 son las fracciones molares del solvente y soluto en la solu- 
tion, Mi y M 2 son los pesos moleculares respectivos, y p es la densidad d e 
la solution. A partir de P 1}2 , que estå definida también por la relacion, 

donde Pi y P 2 son las polarizaciones molares del solvente y soluto, se caicula 
P2 conociendo N„ y P lm Si los valores de P-> asi determinados son cons- 
tantes para cada temperatura y distintas concentracioncs, P, es la polari- 
zacion molar del soluto puro. Sin embargo, si este valor depende de la con * 
centracion por causa del solvente, entonces P, debc graficarse contra V 
k extrapola la curva para N, = 0 a fin de hallar el valor de P. libre de l a 
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influencia del solvente. Finalmente, los valores de P 2 obtenidos de esta 
manera a diferentes temperaturas se grafican contra \/T y se encuentra p 
a partir de la pendiente de igual formå, que en el caso de los gases. 

También existen otros procedimientos que quedan fuera de nuestro 
proposito y alguno de cuyos resultados se muestran en la tabla 16-2. 



Tabla 16-2. Momento dipolar de varias moléculas 
(En unidades de Debye) 





Moléculas inorganicas 


ti 


Moléculas orgamcas 




H 2J CI 2 , 


Br 2 , I„ N 2 


0 


CH,,, C 2 H<. 5 C 2 H 4 , C 2 K 2 


0 


C0 3) CS,, SnCl,, Snl 4 


0 


CC1 4J CBr 4 


0 


HC1 




1.03 


G a H 6 , naftaleno, difenil 


0 


HBr 




0.78 


CH 3 C1 


1.86 


HI 




0.38 


CHjjBr 


1.80 


H.O 




1.84 




2.03 


HCN 




2.93 


CH,OH 


1.70 


NH, 




1.46 


CHjNHj, 


1.24 


SO, 




1.63 


CH 3 GOOH 


1.74 


N„6 




0.17 


/i-diclorobenceno 


0 


CO 




0.12 


m-diclorobenceno 


1.72 


PH 3 




0.55 


o-diclorobenceno 


2.50 


HJ1, 




0.78 


/i-cloroni trobenceno 


2.83 


AsCl, 




1.59 


m-cloronitrobenceno 


3.73 


AgClO, 




4.7 


o-cloroni trobenceno 


4.64 



ESTRUCTURA MOLECULAR Y MOMENTOS DIPOLARES 

La ausencia de un momento de dipolo en diversas moléculas como el 
hidrogeno, cloro y nitrogeno indican que el par de electrones que enlaza los 
åtomos se encuentra equidistante entre los constituyentes de la molécula; si 
no fuera asi existiria un momento dipoiar. En las moléculas lineales como 
el dioxido de carbono y de azufre, aunque los pares de electrones no se hallan 
equidistantes de los åtomos, el momento eléctrico de un lado de la molécula 
contrabalanrea el opuesto y el resultado neto es cero. Iguales consideracio- 
nes se aplican también con el cloruro de estano, tetracloruro de carbono 
e hidrocarburos parafmicos saturados y no saturados. En las moléculas aro- 
måticas como el benceno, naftaleno, y difenilo la ausencia del momento neto 
de dipolo es explicable en base a la estructura plana de aquellos compues- 
tos. Por otra parte la presencia de un momento dipolar en los haluros de 
hidrogeno y monoxido de carbono se halla relacionado con la distribucion 
no equidistante dc los pares electronicos entre los dos åtomos. Con gran 
Probabilidad este par se halla mås proximo de los halogenos y del oxigeno 
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que respecto al hidrogeno o carbono. Anålogamente se explica la aparicion 
de los momentos en los haluros alcalinos, nitrilos, aminas y alcoholes. 

El hecho de que el agua y el dioxido de azufre posean momentos dipo- 
lares considerables demuestra que esas moléculas no son lineales. Si postu- 
lamos que los dos hidrogenos en el agua y los dos oxfgenos en el dioxido 
de azufre quedan del mismo lado del åtomo central, no existirå tendencia. 
por parte de los momentos a cancelarse entre si, resultando un momento 
considerable. Los cålculos cualitativos indican que éste es el unico proce- 
dimiento que explica los momentos dipolares existentes. De igual formå en e l 
caso del amoniaco su momento se explica en base a la estructura piramidal 
en la cual el nitrogeno se situa en el vértice de la piråmide y los hidrogenos 
quedan en los otros tres. 

Es interesante observar que en el caso del p-diclorobenceno, donde los 
cloros se encuentran en los extremos opuestos del anillo hencénico, el mo- 
mento dipolar es cero, y por tanto existe una simetria eléctrica. Pero cuando 
la sustitucion del segundo cloro se lleva a cabo en la position meta u orto, se 
destruye la simetria y aparece el dipolo. Aun mås, el dipolo es tanto mayor 
cuanto mås grande es la asimetria como se observa al comparar los valores 
de ju de los m- y o-diclorobencenos. Por otro lado, cuando los dos sustitu- 
yentes del anillo bencénico san diferentes como en el cloronitrobenceno, 
existen momentos dipolares en las tres formas, pero la formå para tiene el 
valor mmimo que se incrementa sucesivamente con la sustitucion meta y orto 
respectivamente. 

ESPECTROS MOLECULARES 

De igual formå que el estudio de los espectros atomicos ha resultado 
util para aclarar la estructura de los åtomos, tambitn los espectros emitidos 
por las moléculas de gas han proporcionado una valiosa information de las 
estructuras de las moléculas. Ast como los åtomos emiten espectros de lineas, 
las moléculas de un gas cuando se excitan producen uno de banda cuya 
resolution revela que estå constituido de muchas lmeas muy proximas entre 
si, cuya clasificacion es diffcil y tediosa. Esta labor se ha hecho en la mayo- 
ria de las moléculas diatomicas y muchas poliatomicas obteniéndose una 
vision clara de lo que acontece dentro de las mismas. 

Se reconocen tres tipos de espectros moleculares, que son, (a) espectros 
de rotation, (b) espectros de vibration-rotation, y (c ) espectros de banda 
electronica. Para apreciar el origen de éstos se requiere comprender la ener- 
gfa de niveles en una molécula. Con este proposito consideremos una mo- 
lécula diatomica AB que consta de dos nucleos correspondientes a los åto- 
mos A y B acompanados por sus respectivos electrones. Como en los åtomos 
constituyentes, los diversos electrones pueden situarse en cierto numero de 
niveles energéticos tale-; que por excitacion un electron puede saltar de uno 
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de ellos a otro. Cna vez excitado, el electron que regresa a su position 
original emite una linea espectral de frecuencia determinada por la dife- 
rencia de energfa de los dos niveles y por la relation cuantizada de Bohr. 
La variation de energfa de una molécula tiene lugar no solo por el meca- 
nismo senalado sino también por la vibration de los nucleos entre si, y por 
el giro molecular como un conjunto. Estos movimientos estån cuantizados 
y se superponen al cinético. Desde el punto de vista de las bandas espectra- 
les el ultimo movimiento puede descartarse, pero los otros dos no. La inci- 
dencia de la vibration y rotation cuantizadas asociadas con los niveles elec- 
tronicos conduce al modelo esquematizado de los niveles de energfa de una 
molécula que se muestra en la figura 16-4. El grupo de niveles representado 
por n = 1 corresponde al nivel electronico de energfa minima de la molécu- 



n = 2 



v~4 

v = 2 
v = T • 
*=0- 
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Figura 16-4. Niveles de energfa 
molecular (esquema) 
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la. Anålogamente, el grupo n = 2 es el siguiente en energfa. Cada uno de 
estos niveles se halla subdidivido en subcapas vibracionales designadas por 
los, numeros cuånticos de vibration v en el lado izquierdo. A su ver, aso- 
ciadas a estai subcapas se encuentran los niveles cuånticos rotationalcs, cu\a 
energla estå detenninada por los numeros / que sc presentan en el lado 
dcrccho. De una manera parecida cada ni\el electronico mås elevado de 
una molécula consiste de otros vibracionales y rotacionales de la formå 
mostrada en la figura 16-4, y que qucdan en la secuencia por encima de 
los n = 2. 
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De esta descripcion es evidente que la energfa requerida para la excita. 
cion de las diversas emisiones sera minima en el caso de la rotacion, au- 
mentando en el caso de la vibracion y finalmente en la transferencia elec- 
tronica. Si las energfas de excitacion se mantienen adecuadamente baj as, es 
posible producir solo transiciones de un nivel cuåntico rotacional a otro 
rotacional y entonces la apariencia es la de un espectro rotacional unica. 
mente. Como las energfas involucradas son pequenas, estos espectros apare- 
Cen en el extremo del infrarrojo. Por otra parte, cuando las energfas de 
excitacion son suficientemente altas para causar transiciones de nivel vibra- 
cional dentro del electronico se observan emisiones que corresponden a 
cambios en los numeros cuånticos de vibracion. Ademås, como un cambio 
en los niveles de vibracion involucra también alteration en los de rotacion, 
el resultado final es un espectro de vibracion donde cada lfnea va acom- 
panada por una estructura fina de rotacion. Asi obtenemos un espectro de 
rotacion-uibracion de una molécula localizado generalmente cerca del infra- 
rrojo, es decir, en las longitudes de onda de 1 a 50 ji. 1 Finalmente con ener- 
gfas aun mås elevadas pueden tener lugar transiciones electronicas que estån 
acompanadas de cambios en el nivel vibracional, y cada uno de éstos, a su 
vez, de una estructura fina rotacional. Entonces el espectro es una banda 
electronica constituida por lfneas debidas a las transiciones electronicas, de 
vibracion y rotacion. Como ordinariamente tiene lugar mås de una excita- 
cion electronica, el espectro total consta de un sistema de bandas constituido 
por las electronicas individuales, cada una de las cuales va acompanada de 
sus lfneas propias de vibracion y rotacion. Las bandas electronicas se en- 
cuentran en los intervalos espectrales visibles y ultravioleta. 



Los espectros de rotacion pura se prcscntan unicamente por las molécu- 
las que poseen un momento dipolar permanente para interaccionar con la 
radiation electromagnética excitante. Esto quiere decir que solo las molécu- 
las con de la tabla 16 2 darån espectros de rotacion en el extremo 

infrarrojo, mientras que aquéllas con /j, = 0 no lo darån. 

El espectro rotacional de una molécula diatomica se explica al consi- 
derarla en primera aproximacion como un rotador rfgido, esto es, un P ar 
de pesos de gimnasia cuya lfnea de union de centros por un enlace iguala 
en longitud la distancia r fl entre los dos nucleos. La mecånica ondulatona 
ensena que la energia Ej de tal rotador en un nivel rotacional dado / 
estå dado por 
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(17) 



1 1^= 10-« cm = 10,000 A. 
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En esta ecuacion h es la constante de Planck, mientras que / es el momento 
de inercia de la mollcula dada en funcion de las dos masas atomicas m, 
y m, y la distancia internuclear r 0 por la relacion 

/ - Gr^r) rl (18) 

J toma los valores enteros de 0, 1, 2, 3, etc. Para una transicion desde un 
nivel rotacional de numero cuåntico /' a otro superior /, la diferencia de 
energfa sera 

AE r ^Ej- E r = (JQ [J(J + 1) _ J> {J > + i)] (19) 

Las transiciones de rotacion se hallan restringidas a los cambios en J que 
corresponde a A/ ~ / — /' = 1. Al colocar esta condicion en la ecua- 
cion (19) ? obtenemos 

y de aquf / h \ , 

"-{^) J (21) 

Aqui los valores de / comienzan con J == 1. 

Como la cantidad en el paréntesis es una constante para una molécula 
dada, la ecuacion (21) ensena que el espectro rotacional consiste de un 
numero de lineas iejualmente espaciadas de frecuencias que se hallan deter- 
minadas por /. De aquf, al determinar las frecuencias de las lmeas que 
correspondrn a diversos valores de J en el espectro de rotacion puro de una 
molécula, el momenro de inrrcia se obtiene mediante la ecuacion (21) y 
de éste la distancia internuclear de los åtomos r 0 mediante la ecuacion (18). 

Las molcculas poliatomicas lineales como el H — C=N 6 H — C=C — Cl 
también tienen solo un momento de inercia. Para éstos, las ecuaciones (17), 
(20) y (21) son vålidas y se utilizan para hallar I. Sin embargo, como / 
involucra ahora diversas distancias interatomicas, éstas no se obtienen a 
partir de uno de los momentos de inercia medidos. Es posible recurrir a la 
sustitucion isotopica para tales compuestos. AsI, de un estudio del HCN y 
DNC se obtienen dos momentos de inrrcia. Si suponemos que cada sustitu- 
cion no altera las distancias de cnlace, se pueden obtener éstas a partir 
de los dos momentos observados. 

Las moléculas no lineales posten tres momentos de inercia, dos de los 
cuales pueden ser idénticos bajo ciertas circunstancias. Estos tres momentos 
corresponden a ciertas rotaciones respectivas de la molécula como un con- 
junto alrededor de una terna de ejes x, y y z que pasa por cl centre de 
Sravedad de la molécula. Tales moléculas requiercn de nuevo un anålisis 
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especial mås elaborado a fin de obtener los momentos y longitudes de enlace 
de los espectros rotacionales. 

Aunque los espectros de rotacion ofrecen el medio mås simple de deducir 
los momentos de inercia de las moléculas, las dificultades técnicas en el 
estudio del infrarrojo disminuyen la seguridad del procedimiento, por esta 
razon esta magnitud se deduce mås usualmente de otros tipos de espectros 
que se miden mås adecuadamente y con mejor precision, o bien se recurre 
a la espectroscopfa de microondas. 

ESPECTROSCOPIA DE MICROONDAS 

En el trabajo infrarrojo la fuente de energfa es un filamento o barra 
caliente que suministra la radiacion monocromåtica, la cual pasa por un 
prisma que dispersa la luz y permite la seleccion de una banda estrecha de 
una longitud de onda deseada para transmitirla por la sustancia problema. 
Esta intensidad luminosa se mide entonces mediante un termopar y se com- 
para con la de un haz incidente. Por otra parte, en la espectroscopfa de 
microondas se emplea un oscilador controlado electronicamente para pro- 
ducir energfa electromagnética monocromåtica de una frecuencia variable 
que corresponde a una longitud de onda de 0.1 hasta algunos centfmetros. 
Como las energfas de estas longitudes de onda son las mismas que las transi- 
ciones rotacionales moleculares, se emplean para medir éstas. El procedi- 
miento usual es el de hacer pasar la energfa monocromåtica por una muestra 
de gas de la sustancia bajo investigacion, y medir después la intensidad de la 
radiacion transmitida con un receptor electronico y un oscilografo de rayos 
catodicos. Al variar la frecuencia del oscilador y observar la intensidad 
de los haces transmitidos, es posible obtener datos con los cualcs se calculan 
^os momentos de inercia y las distancias internucleares. 

Este procedimiento es aplicable solo a las moléculas que tienen momentos 
dipolares permanentes. Comparado con las mediciones infrarrojas, su preci- 
sion es muy grande y es del orden de ±0.001 A en i r El mctodo se utiliza 
también en la identificacion y anålisis de sustancias que pueden gasificarse. 
Véase para detalles el libro de Gordy, Smith y Trambarulo. J 

ESPECTROS DE ROTACION-VIBRACION 

Esta clase de espectros se presenta en las moléculas diatomicas con mo- 
mentos de dipolo permanente, es decir, moléculas diatomicas heteronuclea- 
res, y poliatomicas con o sin momentos de dipolo permanente. Las moléculas 
diatomicas homonucleares, tales como O i; N, 6 Cl 2 no tienen dipolos per- 
manentes y no presentan espectros de rotacion-vibracion. Por otra parte, 

2 Gordy, Smith y Trambarulo, Microitaie Spertroscopy l John YVllcy & Sons, 
Inc., Nueva York, 1953. 
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la radiacion excitante induce a veces un momento dipolar de oscilacion cn 
moléculas poliatomicas que no tienen un momento dipolar permanente pro- 
pio, y por lo tanto pueden llevar a cabo transiciones de rotacion-vibracion. 
La figura 16-5 muestra un espectro de rotacion-vibracion correspondiente 
al HBr. 

En primera aproximacion el movimiento libratorio dc los nucleos de 
una molécula diatomica se puede representar como la vibracion de un 
oicilador armonico simple; es decir, de un oscilador en el cual la fuerza 



-4 -3 




2300 2400 2500 2600 2700 

v — 

Figura 16-5, Espectro de rotacion-vibracion del HBr para la transicion u' = 0 a 
v = 1. 

rcstauradora es proporcional al desplazamiento de conformidad con la ley 
de Hooke. La energia de vibracion E, de este oscilador, de acuerdo con la 
rnecinica ondulatoria se halla relacionada con la frecuencia fundamental 
de vibracion v 0 segun 




Aqm v es el numero cuåntico de vibracion, que puede tomar los valores 
0) 1, 2. etc. La ecuacion (22) ensena que tal oscilador tiene en su estado 
de vibracion minima, cuando v = 0, la energia E 0 = £hv a . Esta cneigia resi- 
dual. llamada de punto ccro del oscilador no se climina incluso aunque la 
Molécula se enfrie hasta 0°K. Para una transicion vibracional desde un 
nivel cuyo numero cuåntico cs l' a otro v la energia absorbida estå dada por 

A£„ ■= E, - Kv = ( v + r\ hv is - L' -f- \) hv 0 = (v - v')hv 0 (23) 
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A t-stas ttansiciones se superponen cambios de energfa rotacional que au- 
mentan o disminuyen a la energfa dada por la ecuacion (23) aquélla dada 
por la ecuacion (20). El cambio de energia resultante es, por lo tanto, 

AE = AE t ± AE, 

AE = hv = (v ~ v')h VD ± J (24) 

y por lo tanto, 

J (25) 

donde At,' = v — «'. 

De acuerdo con la ecuacion (25) el aspecto del espectro de rotation, 
vibracion sera el siguiente: En vez de obtener una lfnea simple que corres- 
ponde a la transition vibracional Au, aquélla se hallarå ausente y en su 
lugar aparece un par de lmeas una a cada lado del lugar que cabria esperar 
para la primera segun el valor de /, correspondientes al signo mås y menos 
de la ecuacion (25). Como este par resulta para cualquier valor posible 
de /, el espectro para un Av particular poseerå un espacio en blanco flan- 
queado en ambos lados por las Hneas finas de estructura rotacional como 
nos muestra la figura 16-6. Como se obtiene una unidad, como en la figu- 
ra 16-6, en cada cambio posible de numero cuåntico de vibracion, el espec- 
tro total de rotacion-vibracion se compone de cierto numero de unidades. 



J -5 -4 -3 -2 -1 A 1 2 3 4 5 



Av V 0 



Figura 16-6. Diagrama esquemåtico del espectro de rotacion-vibracion, 



Las bandas que corresponden a il = 0 y u= 1,2, etc, se denominan 
fundamental, primera armonica, segunda armonica, etc. Disponiendo en 13 
banda fundamental la frecuencia que corresponde a la lmea de vibracion 
ausente, es decir, la posicion A de la. figura 16-6, se obtiene directamente •'o- 
Anålogamente se deducen también los armonicos primero, segundo, etc 
Estos se pueden utili7ar entonces para comprobar el valor de v 0 que es ^ a 
frecuencia fundamental de vibracion de la molécula. Conocidas las frecuen- 
cias de las lmeas para diversos valores de /, esto permite el cålculo de !° s 
momentos de inercia mediante la ecuacion (25), y de aquf, a su vez, la dis- 
tancia internuclear r 0 . De esta manera es posible obtener desde los espectros 
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de rotacion-vibracion la frecuencia de vibracion fundamental de la molé- 
cula, el momento de inercia, y la distancia de separation de los nucleos. 

La ecuacion (25) predice un espacio constante de las lmeas de rotacion- 
vibracion. En realidad los espacios observados son variables debido a las 
complicaciones que se mencionarån mås tarde. En la tabla 16-3 se dan 
las frecuencias medidas en numeros de onda v 0 b S ., de algunas lmeas en la 
banda de rotacion-vibracion fundamental del HCI, y también una compara- 



Tabla 16-3. Espectro de rotacion-vibracion del HQ 
para la transition de v' = 0 a u = 1 
(? 0 = 2890 cm- 1 ) 
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1 
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-1 
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-2 


-2 
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0 


3 


2949 


-4 


-3 


2825 


-1 


4 


2967 


-7 


-4 


2803 


-2 


5 


2985 


-11 


-5 


2779 


-5 


6 


3002 


-15 


-6 


2755 


— S 


7 


3017 


-19 


-7 


2731 


-10 



cion de éstas con las frecuencias calculadas para esta sustancia mediante 
la ecuacion (25), v ca:<s _. La concordancia entre estos dos conjuntos de valo- 
res de v es bastante buena cuando / es bajo pero, al crecer éste, dicha con- 
cordancia no es buena. Ademås, el espacio entre las Hneas disminuye al 
aumentar el valor de J, y no es el mismo para valores positivos y negativos 
de éste. 

Con una resolution grande se encuentra que las Hneas del espectro de 
rotacion-vibracion del åcido clorhfdrico son dobletes, con los miembros 
mås débiles poseyendo longitudes de onda de unos 27 A mås grandes que 
los mås intensos. Este desdoblamiento se debe a la presencia en el åcido 
clorhidrico de los dos isåtopos del cloro CP 3 y Cl 37 , cuyas distintas masas 
dan diferente frecuencia e intensidad, y producen asi el desdoblamiento 
de las lmeas. 

Aunque una molécula diatomica tiene solo una frecuencia de vibracion 
fundamental el numero de éstas se incremema con d numero de åtomos. En 
una molécula poliatomica lineal tenemos los modos siguientrs de vibracion: 
(3?i — 5), donde n es et numero de åtomo& de la molécula, mientras que si 
ésta es no lineal, se cumple para los modos de vibracion la expresion 
(3n — 6). Asi, al pasar de una molécula diatomica a otra tnatomica lineal, 
las frecuencias de vibracion posibles se incrementan desdc uno hasta ( uatro 
y en las no lincales csta variation es de uno a tres. No todas las vibraoo- 
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nes posibles son activas forzosamente, ni son todas las frecuencias forzosa- 
meiite diferentes. Sin embargo, los modos adicionados del movimiento 
complican la situacion y, en consecuencia, los espectros resultantes son 
mucho mås complejos y difiriles de interpretar. 



ESPECTROS ELECTRONICOS 

Se originan por excitacion de los electrones en una molécula desde U n 
nivel energético a otro mayor. Como resultado de esta excitacion, la molécula 
absorbe la radiacion correspondiente a la diferencia de energia entre los das 
niveles electronicos comprendidos. Como al verificarse la excitacion tienen 
lugar también cambios en los niveles de rotacion y vibration: la emision 
electronica va acompanada por transiciones vibracionales y rotacionales. 
Asf si designamos por E' e , £7 y E' r las energias electronicas, cibracional y 
rotacional de la molécula antes de la transicion, y por E„ E, y E, las corres- 
pondientes cantidades después del cambio, entonces la energia total de la 
molécula en su estado inicial es 

E' = E' + E [- + E ' 

y en el estado final, 

E= E, + E, - E, 

La variation de energia involucrada en la transicion electronica es, en con- 
secuencia, 

A £= (E,-E' e ) + (E,-E' v ) + (E-E' r ) 

= AE e + åE v + AE r (26) 



y la frecuencia que resulta de la radiacion 

AE A£ e + &E V + AE T 



V 



h II 



(37) 



Como AE V y &E T pueden tener distintos \alorcs, el niimero dc lmeas posibles 
paia un cambio dado en E, es grande y conduce a una banda electronica 
compleja. Ademås, con diferentes valores de AE e; el espectro de bandas 
completo estarå constituida por seiies de bandas individuales. 

A pesar de la complejidad espectial de las bandas elccUonicas este 
procedimiento se prefiere a otros, porque tales espectros se prcscntan en l a 
region visible o ultravioleta y de aqui que pucdan fotografiarse e inspeccio- 
nari>e con facilidad. En general la informacion deducida desde las bandas 
de electrones es la misma que se obtiene a partir de los espectios de vibracion- 
rotacion. Ademas es posible conieguir infoi macion respecto a los estados 
excitados de la molécula asi como la encrcfia de chsouacion de ésta cn sus 
componentes atomicos. 
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Cuando el espectro de banda electronica de una molécula se inspecciona, 
se encuentra que en un extremo de aquélla la distancia de separacion de las 
lmeas se hace cada vez menor, hasta que en una posicion dada termina el 
espectro y comienza el espacio de la emision continua. La posicion del lrmite 
donde las lmeas tetminan da la frecuencia de radiacion necesaria para la 
disociaciån de la molécula. Cuando ésta es en sus åtomos normales, la ener- 
gia de disociacion espectroscopica D s se obtiene directamente a partir de la 
frecuencia observada. Sin embargo, cuando la disociacion ocasiona uno 
o varios åtomos excitados hay necesidad de aplicar una correccion al cålculo 
energético. 

La discusion anterior de los espectros moleculares de moléculas diatomi- 
cas es una simplificacion de la situacion real. La molécula como un con- 
junto no es un rotador completamente rigido ni un oscilador armonico 
simple. A causa de estos defectos o apartamientos de la conducta ideal, 
cs necesario introducir condiciones que complican las ecuaciones (21), 
(23) y (25). Para nuestro proposito, sin embargo, es suficiente el trata- 
miento dado. 



Tabla 16-4. Constantes moleculares de las moléculas diatomicas 





m* X 10" 


I X 10 4 ° 


r„ X 10* 


KO X 10" 1! 


D, 


Molécula 


(g) 


(S-cm 2 ) 


(cm) 


(ser 1 ) 


kcai/mol 


H 2 


0 8371 


0 460 


0 742 


131 8 


103 2 


N 2 


11 63 


13 94 


1 095 


70.75 


170 3 


0 5 


13 28 


19 35 


1 207 


47 38 


117 1 


Cl 2 


29 04 


114 8 


l 9S8 


16.94 


57 1 


Bi-! 


66 35 


345 8 


2 283 


9.689 


45 5 


U 


105 16 


748 0 


2 667 


6 427 


35 6 


hq 


1 627 


2 645 


1 275 


86 63 


102 2 


CO 


11 39 


14 49 


1 128 


65 05 


256 2 


NO 


12 40 


16 43 


1.151 


57 08 


149 6 


La tabla 


164 resume 


las constantes moleculares 


de algunas 


moléculas 



diatomicas deducidas a partir de las bandas espectrales en la formå descrita. 
En la columna 2 se senala la masa reducida de la molécula, esto es, 
m* = (m 1 m 2 ) / (m z + m,) ; en las columnas 3, 4 y 5 se senalan los mo- 
mentos de inercia, distancias interatomicas y las frecuencias fundamentales 
de vibracion, respectivamente; mientras que la columna 6 da las energfas 
de disociacion deducidas espectroscopicamentc. Estas constantes son para 
las moléculas que contienen en cada caso el isotopo mås abundante del 
elemento comprendido. También la tabla 16-5 da longitudes y ångulos 
de enlace de algunas moléculas poliatomicas. Estos resultados se obtuvieron 
bien sea por espectroscopia de bandas o de microondas. 
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Tabla 16-5. 


Longitudes y a 


ngulos de enlace de las moléculas poliatomicas 






Longitud de 


Angulo de 


Molécula 


Enlace 


enlace, A 


enlace 








■ 




MM 

1N1\ 


1.126 






KTO 


1.186 






CO 


1.161 








1.558 






PH 


1.064 






*~iN 


1.156 






i^t-t 


1.052 






LL 


1.211 






PPT 


1.632 




IV U ti ti Cii-i 








NH-, 


IN ri 


1.008 


HNH 107.3" 




/ \ IT 

UH 


0.958 


HOH 104.5' 




ori 

oU 


1.432 


OSO 119.5" 


CH~ 




1.091 


HCH 109.5" 




CH 


1,068 


HCH 112" 




PPT 


1.772 


CICC1 111.8" 


C 2 H G 


CH 


1.107 


HCH 109.3" 




CC 


1.536 




CH 3 OH 


CH 


1.096 


HCH 109.3° 




CO 


1.427 


COH 108.9" 




OH 


0.956 





ESPECTROS DE RAMAN 

Existe otro procedimiento mås simple que la espectroscopia de bandas 
para obtener las frecuencias de vibracion y rotacion moleculares v es el 
basado en el efecto Raman. Éste encontro en 1928 que cuando la luz 
de una frecuencia definida v pasaba a través dc un gas, un liquido, o un 
solido, y la radiacion dispersada se observaba en ångulos normales a la direc- 
cion del haz incidente, la radiacion dispersa contema lineas no solo de l a 
luz original, sino también alguna dc frecuencia mås baja y ocasionalmente 
mås elevada. Las lineas desplazadas hacia las frecuencias menores se conocen 
como Uneas de Stockes y las desplazadas hacia las frecuencias mås altas son 
las lmeas anti Stockes. Ademås, Raman encontro que la diferencia Av 
entre la lmea incidente y la de dispersion dada era constante y caracteristica 
de la sustancia irradiada, y completamente independiente de la frecueri' 
cia v de la radiacion incidente. Tales diferrncias Av entre las lmeas inci- 
dentes y las dispersas se denominan frecuencias de Raman caracteristicas. 

El efecto Rainan se origina por la absorcion molecular de la radiacion 
incidente de suficientes cuantos de energia para producir transiciones desde 
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los niveles de vibration mås bajos a otros mås elevados, o desde niveles 
mås bajos a otros rotacionales mås altos. En la excitacion de vibration se 
toma un solo quantum de energia cuya magnitud es igual a la que se pre- 
cisa para pasar de un nivel a otro. En las rotaciones, sin embargo, se extraen 
dos quanta para producir un cambio en el nivel de rotation desde un 
valor /' a /=(/' + 2). Como un rcsultado de tal remocion energética 
desde la original, la energia de éste debe disminuir lo mismo que su fre- 
cuencia obteniéndose asi las lmeas de Stockes. Por otra parte, la molécula, 
en vez de absorber energia, puede emitir alguna por transiciones de rota- 
tion o de vibration desde niveles mås altos a otros menores. Si asi sucede, la 
energia emitida se adiciona a la de la luz incidente, y la frecuencia de ésta 
se hace mayor obteniéndose las lmeas anti Stokes. 

Las frecuencias de Raman observadas para diversas transiciones de rota- 
tion y vibration son idénticas con las mismas que corresponden a los 
espectros de banda. Como esto es cierto, se logra obtenrr las frecuencias 
mås fåcilmente por el efecto Raman en lugar de hacerlo a partir de los 
espectros infrarrojos. Otra ventaja de este procedimiento es el de que las mo- 
léculas sin momentos de dipclo permanente, romo el O^N.. y Cl a , presentan 
también el efecto Raman, por lo cual los cambios de rotation y vibration 
de éstas se observan mediante el efecto que nos ocupa en vez de hacerlo 
por espectroscopfa infrarroja. 

DIFKACCION ELECTKONICA DE GASES 

La difraccion electroriica de los gases ofrece todavia otro medio poderoso 
para determinar la configuracion geométrica de las moléculas y la distancia 
interatomica en aquéllas. El dispositivo experimental consiste en la gene- 
ration de electrones por un filamento caliente, la aceleracion de éstos por 
un campo eléctrico constante de unos 40,000 voltioi cm-', el paso de los 
electrones a través de una muestra de gas o un lfquido vaporizado o un 
solido mantenidos a una prrsion baja, y finalmente la incidencia de los elec- 
trones en una placa fotogråfica colocada en su camino. La imagen formada 
sobre esta ultima consiste de una serie de anillos concéntricos similar a los 
obtenidos en el método de polvos de anålisis de rayos X. 

El principio del procedimiento es semejante también al método de 
polvos. Los electronrs actiian como ondas de longitud, aproximadamente 
igual a 0 05 Å, y son difractados por loi åtomos en las moléculas de gas. 
Como éstas se halian orientadas libremente respecto al haz de electrones, 
algunos de los rayos difractados se interfieren mientras que otros se refuer- 
zan. El rcsultado es una serie de anillos cuyas poisicioncs e intensidades 
dependen de la geometria del aparato, la estmctura dc las moléculas y los 
radios atomicos. A partir de estos anillos y de sus intensidades, se deduce 
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si las moléculas son lineales o no, si son planas o no, las distancias de enlace 
y también los ångulos entre los cnlares en el caso de que no exista linealidad. 



DIAGRAMAS DE ENERGIA POTENCIAL DE LAS 
MOLECULAS DIATOMICAS 

Las constantes moleculares espectroscopicas se utilizan para coristruir 
diagramas de energia potencial de las moléculas diatomicas. Para el estado 
electronico base de una molécula, dicho diagrama tendrå la formå general 
que se establece en la figura 16-7. A cualquier estado excitado corresponde 
una curva parecida, excepto que, a causa del mayor contenido energético, 
aquélla quedarå por encima de la del estado base. 




Separation de los åtomos —r — 



Figura 167. Diagrama de energia potencial de la molécula diatomica 



La energia total E de una molécula cualquiera consta de una energia 
electronica E„ una vibracional EU una rotacional E„ y la energia de movi- 
miento térmica E t ; es decir, 

E = E e +E,+E,+ E t (28) 

En el cero absoluto de temperatura E t y E, son cero, y E. se reduce a ' a 
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energfa en el punto cero de la molécula, esto es, E, = ikv 0 . Por lo tanto, 
se verifica que 

E T=0 = E e + i Av 0 (29) 

Para tal molécula estable en su estado base tenemos el punto S de la fi- 
gura 167, que corresponde a la distancia normal de separacion r 0 , cuyo 
contenido de energia electronica es E,. Al agregar a esta cantidad la energfa 
del punto cero, el nivel energético se eleva a la linea A-A, y obtenemos asf 
la energia de la molécula en el cero absoluto. A medida que las frecuencias 
de vibracion de éstas se excitan, los niveles de energfa total se elevan hasta 
las linéas B~B, C-C, etc, de acuerdo con el aumento del numero cuåntico 
de vibracion u. Los espacios de las lfneas en el diagrama de energfa potencial 
dependen de las diferencias energéticas entre los niveles cuånticos vibracio- 
nales. En un oscilador armonico ideal los espacios entre las lineas deberfan 
ser constantes, pero en realidad se hacen cada vez menores cuando se incre- 
menta u. Al alcanzar la linea X-X, la molécula se disocia en dos åtomos 
neutros. La diferencia de energia entre X-X y E = 0, es decir, E, es el 
contenido energttico de los dos åtomos resultantes. Si de este contenido 
sustraemos la energfa electronica E, de la molécula original, obtenemos 
la energfa de disociacion D de ésta. Pero, si en vez de sustraer E, deduci- 
mos E, -\- ^ hv 0} obtenemos la energfa espectroscopica de disociacion D 3 . 
De aquf 

D = D. + i hv, (30) 

El diagrama de la figura 16-7 indica la energia de una molécula en su 
estado electronico base y, en diversos estados de vibracion, como una fun- 
cion de la distancia de separacion. Para obtener la energfa total de dicha 
molécula, a una temperatura dada, es necesario adicionar a (E, "I" E„) las 
contribuciones rotacionaies y térmicas. 

Al tratar con lus colores especificos y otras propiedades de las moléculas, 
hay que tener en cuenta siempre diferencias energéticas, y de aquf que en 
ausencia de excitacion electronica desaparece E e . En éstas condiciones el 
Punto de referencia de energia se traspone a S; es decir, se toma a S como 
punto cero. Sobre esta base, la energfa potencial E P de cualquier molécula 
diatomica se obtiene mediante una ecuacion empfrica debida a Morse, 

E P = D[l — e-w-*^ (31) 

En esta relacion, D es la energia de disociacion, r<v es la distancia de sepa- 
racion de equilibrio de la molécula, r la distancia en otro punto cualquiera 
Y a una constante caracterfstica. Esta constante se evalua mediante la re- 
lacion 

a = rv J(J™^X} (32) 
\l\m 1 + mtj D 

Id 
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donde v 0 es la frecuencia de vibracion fundamental de la molécula, y m, 
y m, son las masas de los åtomos comprendidos. Al usar la ecuacion (32), 
D debe expresarse en ergios por molécula, pero en la (3 1) se pueden emplear 
las unidades que se deseen. 

Finalmente, para establecer los niveles de vibracion, es decir, las lmeas 
A-A, B-B, etc, de la figura 16-7, es necesario proceder segun la ecua- 
cion (22) mediante la cual, al dar a v el valor cero, se obtiene la energia 
de base; cuando v = 1, se obtiene el nivel B-B, etc. Asf resultan lmeas equi- 
distantes ideales para cuyas posiciones verdaderas es preciso conocer la 
inarmonicidad del oscilador. 

ABSORCION DE LUZ POR LIQUIDOS Y SOLUCIONES 

A causa de la interaccion molecular en los lfquidos y soluciones, des- 
aparece la estructura fina rotacional en el infrarrojo y solo se observan 
bandas de vibracion continuas. En la region visible y ultravioleta, donde 
hay transiciones electronicas, la estructura fina de vibracion desaparece tam- 
bién en grado considerable y, por tanto, las bandas electronicas son gene- 
ralmente continuas. 

Las absorciones de vibracion måximas se presentan en el infrarrojo. Ade- 
mas, la posicion de las bandas de electrones depende de la energia 
comprendida en la transicion responsable de la absorcion. Si ésta es grande, 
la absorcion se presentarå principalmente en la region ultravioleta, pero 
con energfas menores la banda de absorcion aparece en las proximidades 
de la region ultravioleta o de la luz visible. 

El color que exhibe una sustancia estå determinado por la luz que tras- 
mite ésta en el intervalo visible-: que a su vez depende de la amplitud es- 
pectral, en la cual la sustancia absorbe luz. Si ésta absorbe solo en el inter- 
valo ultravioleta, trasmite luz blanca y, en consecuencia, aparece sin color. Si 
la sustancia tiene color, éste senala que la luz no ha sido absorbida. Por 
ejemplo, el negro de carbono presenta esta coloracion particular porque 
absorbe no selectivamente la luz blanca que llega a él. Las soluciones de 
cloruro de sodio son incoloras porque no absorben selectivamente ninguna 
luz de la region visible. Por otro lado, una solucion de sulfato de cobre 
es azul, porque absorbe la luz amarilla y roja y deja la azul que es trasiru- 
tida al ojo. Es evidente que la caracteristica de una sustancia absorbent e 
no es la luz que trasmite sino mås bien la que absorbe; por esta razon eS 
necesario estudiar la absorcion de las sustancias. Ademås, se deduce q ue 
solo las coloreadas pueden estudiarsc en la region visible, mientras que l 3 * 
sustancias sin color, como no absorben luz blanca, se investigan apreciable- 
mente cn el espectro ultravioleta. 
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ESPECTROFOTOMETRIA 



En el intervalo espectral donde la absorcion es apreciable, la intensidad 
luminosa inicial se reduce considerablemente al pasar por un medio absor- 
bente. Por el contrario, en ambos lados de la banda de absorcion la reduc- 
cion de intensidad expuesta es mucho menor o no existe. Por esta razon 
la posicion de tales bandas se deduce al medir la disminucion de inten- 
sidad de la luz original cuando ésta pasa por un medio absorbente. Si gra- 
ficamos la fraccion de luz original absorbida contra la longitud de onda, la 
posicion' de la banda de absorcion estarå dada por un måximo en la curva; 
e, inversamente, al graficar la fraccion de luz trasmitida contra la longitud 
de onda, es el mfnimo de la curva el que senalarå la posicion de la absor- 
cion måxima. 

La ley de Lambert nos da una relacion del decremento de intensidad de 
la luz incidente para cierta longitud de onda cuando ésta pasa por una 
sustancia absorbente, y establece que el decremento de intensidad con el 
espesor de la materia donde viaja el haz luminoso; esto es, -dl t /dl, donde 
It es la intensidad, y l el espesor de la muestra es proporcional a la inten- 
sidad de la luz en el punto l: 



En la ecuacion (33) a k se le denomina coeficiente de absorcion y es carac-; 
teristico del medio. Como para l — 0 tenemos la intensidad original I 0 , en 
otro punto cualquiera l la intensidad es I f que podemos hallar a partir 
de la ecuacion (33) por integracion entre estos lmrites 




(33) 




(34) 



€ 



(35) 



Esta ultima ecuacion se escribe también as! 



- = 10-*'' 



(36) 



o 



en ruyo caso k' = i/2.303 es el coeficiente de extincion de la sustancia. 
En consecuencia, ln It varia Hnealtnente mientras que It lo hace exponcn- 
cialmente con la distancia 1 dc la luz que viaja por el medio de absorcion. 
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Con solutos absorbentes el decremento de intensidad con l es proporcio- 
nal no solo a I t) sino también a la concentracion de la solucion, y por tanto 

- Tf = e/ < c < 37 > 

donde s, denominada coeficiente de absorcion molar, es una constante de 
proporcionalidad determinada por la naturaleza del soluto absorbente y 
la longitud de onda, de la luz utilizada. Al integrar la ecuacion (37) entre 
los mismos lmiites que antes, y considerando a C como una constante, resulta 



ln£--lCZ f 38 ) 
jj - (39) 

Todas estas ecuaciones, (37), (38) y (39), son expresiones de la ley 
de Beer para la absorcion de la luz por las soluciones. Éstas muestran que la 
intensidad de la luz trasmitida decae exponencialmente con C y l, o bien, 
que el logaritmo de la intensidad trasmitida it es proporcional a la con- 
centracion y a la longitud del camino absorbente. 

Podemos cambiar los logaritmos naturales en la ecuacion (39) por 
decimales y entonces se verifica 

il = 10-«' 01 (40) 

La constante e — e/2.303 se denomina coeficiente de extincion molar 
de la solucion absorbente. 

La relacion h/h se determina por espectrofotometrfa. En la actualidad 
los espectrofotometros emplean celdas fotoeléctricas que nos dan directamente 
fa relacion anterior; conocida ésta y el espesor de la celda empleada, se 
determina fåcilmente el coeficiente de absorcion o extincion de la sustancia 
para una longitud de onda establecida y de manera anåloga al medir h!h; 
si conocemos los valores de l y C, es posible encontrar los coeficientes de ab- 
sorcion o extincion molares. Para determinar la longitud de onda en ' a 
cual hay una absorcion måxima, graficamos estos coeficientes, sus logaritmos, 
o log {h/h) contra A en cuyo caso el måximo de absorcion estå dado po f 
el måximo en las curvas. Por otro lado, si graficamos h/h contra Å, lo g 
måximos de absorcion corresponden a los mmimos de las curvas, una de 
las cuales, debida a una solucion de benceno, se muestra en la figura 16-8- 
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Figura 16-8. Curva de absorcion de la solucion de benceno. 

ESPECTROFOTOMETRIA Y ESTRUCTURA MOLECULAR 

El espectro de absorcion de un compuesto es muy caracteristico y la 
compara'cion de los compuestos conocidos y desconocidos se utilizan en 
la identificacion de los ultimos. Ademås, un amplio estudio en los espec- 
tros de los compuestos orgånicos, enseiia que ciertas frecuencias estån aso- 
ciadas con enlaces especfficos de las moléculas, cuya presencia o ausencia 
en un compuesto dado se comprueba al examinar si aparecen las frecuen- 
cias de los enlaces previstos. Por este procedimiento se determina la natu- 
raleza de los enlaces en diversos tipos de compuestos. Generalmente las 
frecuencias de enlace caracteristicas no tienen una posicion fija, sino que 
ésta depende en alguna proporcion de la naturaleza de los grupos asocia- 
dos a las ligaduras en cuestion, que se especifican solo en funcion de un 
intervalo de valores, como se observa en la tabla 16-6, 

Las bandas de absorcion se utilizan para determinar la concentracion 
de los compuestos en solucion. Los coeficientes de absorcion o extincion del 
compuesto se calculan mediante las ecuaciones (39) 6 (40) utilizando una 
longitud de onda en el punto de absorcion måxima o en sus proximidades, 
midiendo I ti la en una solucion de concentracion conocida en una celda 
de longitud dada. Mediante s 6 e' y la relacion I t jl 0 en una solucion de 
concentracion desconocida, es posible calcular C utilizando las mismas ecua- 
ciones senaladas anteriormente. 
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Tabla 16-6. Frecuencias de enlace caracteristicas de 
los compuestos orgånicos 



Frecuencia — v 



Enlace 


Compuestos 


cm -1 


C— H 


Alifåtico 


2800-3000 


C— H 


Aromåtico 


3QOO-3100 


C— H 


Olefinico 


3000-3100 


C-H 


Acetilénico 


3300 


C-C 


Cadena abierta 


750-1100 


C=C 


Olefinico 


1620-1670 


c=c 


AcetiJéniccf 


2100-2250 


c=o 


Aldehidos 


1780 


c=o 


Cetonas 


1710 


G=0 


Acidos 


1650 


O-H 


Alcoholes 


3580-3650 


N— H 


Amin as 


3300-3370 


C— Cl 




600-700 


C— Br 




500-600 



PROPIEDADES MAGNETICAS DE LAS SUSTANCIAS 

La fuerza f que actua entre dos polos magnéticos de intensidad p\ y 
separados una distancia r, es 

, = (41) 

q es la permeabilidad magnética del medio entre los polos, y representa la 
tendencia de las lineals magnéticas de la fuerza a pasar por el medio res- 
pecto a esa tendencia en el vacio. En este ultimo caso q = 1, mientras 
que en los demås q puede ser mayor o menor de la unidad. Cuando q < L 
la sustancia que compone el medio es dimnagnética, y las lmeas de fuerza 
prefieren pasar por un vacio en lugar de hacerlo a través de la misma. 
Por otro lado, cuando q > 1, la sustancia es paramagnética, y la tendencia 
de las lmeas de fuerza a pasar por ella es mayor que de hacerlo por el vacio. 
Finalmente, cuando q es muy grande, la sustancia es ferromagnética, como 
sucede con el Fe, Co, Ni, y sus aleaciones. 

La susceptibilidad magnética especifica ^ de una sustancia estå rela- 
cionada con q mediante la ecuacion 



donde p es la densidad de la sustancia en gcc^ 1 . De esta relacion se observa 
que x es negativa para materiales diamagnéticos y positiva en los. paramag- 
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néticos. Sus unidades son ccg~\ La susceptibilidad magnética molar \u 
viene dada por 

X* = M X (43) 

donde M es el peso molecular de la sustancia dada. Las unidades de x u 
son cc mol" 1 . 

La susceptibilidad magnética de los materiales se mide fåcilmente por 
el método de Gouy. En este procedimiento se suspende un cilindro que con- 
tiene la muestra con un alambre desde el brazo de una balanza hasta que 
su parte inferior quede centrada entre los polos de un electroimån. El cilin- 
dro se contrabalancea colocando -pesas en el otro platillo. Cuando se hace 
pasar corriente, el cilindro se arrastra por el electroimån hacia abajo, si la 
sustancia es paramagnética, o en sentido contrario, si es diamagnética. En 
el primer caso hemos de adicionar pesas al platillo para restaurar el equili- 
brio, mientras que en el segundo hay que quitarlas. En ambos casos la 
variacion de masa, Am, viene dada por la relacion 

Amg = i( PX -p aXa )AH* (44) 

donde g es la aceleracion de la gravedad; p es la densidad y A la seccion 
transversal del espécimen; H es la intensidad del campo, en gauss; xi ^ l a 
susceptibilidad magnética del aire, y p a es la densidad. A la temperatura 
ambiente, p a Xa = 0.03 X W~ e . Se simplifica el cålculo de x a l medir en el 
aparato el valor de H correspondiente a una muestra cuya susceptibilidad 
se conoce, \ s> como la del agua. Entonces, 

Am _ PX ~ P«X« 

A-m a p s xs ~ paXa 

La susceptibilidad magnética molar se calcula entonces mediante la ecua- 
cion (43). 

La tabla 16 7 muestra los valores de %m P ara algunos elepientos y com- 
puestos a la temperatura ambiente. 

SUSTANCIAS DI AM AGNETIC AS 

La susceptibilidad magnética en estas sustancias es independiente de la 
temperatura, y es aproximadamente igual en los estados de gas y liquido 
de la muestra. Se origina por una accion del campo magnético sobre los 
electrones alredcdor det nucleo. La aplicacion de un campo eléctrico modi- 
fica la velocidad dc los electrones, y en consecuencia se induce un campo 
niagnt-tico que se opone al aplicado. De aqui que x y X" resulten negativos. 



(45) 
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Tabla 16-7. Susceptibilidades magnéticas molecularei a la tempeiatra. ambieme 

(Unidades egs) 



Sustancia 




Sustancia 


Xu X 10 e 


Diamagnética 




Parartiagnética. 




Sb(s) 


— 99.0 


Al(i) 


16.5 


C(s) 


— 6.0 




13.5 


' Br,(l) 


' -56.4 


CuCl 2 (s) 


1,1800 


H 2 (g) 


- 4.0 


TiCl 3 (s) 


1,110.0 


Cl 2 (g) 
N 2 (g) 


-40.5 


NO (g) 


1,461.0 


-12.0 


MnS(s) 


3,850.0 


CaCl 2 (s) 


-54.7 


UCl 3 (s) 


3,460.0 


C 6 H 5 COOH(s) 


— 70.3 


o 2 (g) 


3,449 0 


H 2 0(1) 


-13.0 


NiCl 2 (s) 
CoI 2 (s) 


6J45.0 


CC1 4 (1) 
C0 2 (g) 


-66 6 


10,760 0 


-21.0 


CoS0 4 (s) 


10,000.0 




-25.5 


FeS0 4 (s) 


10,200.0 


-18.0 


FeCl 2 (s) 


14,750.0 


C 2 H 2 (g) 


-12.5 


MnS0 4 . 5 H 2 0(s) 


14,700.0 



P. Pascal ha demostrado que, como en el caso de la refraccion molar, 
Xu puede calcularse a partir de las contribuciones atomicas y de enlace que 
se suponen aplicables a todas las moléculas. En la tabla 16-8 se dan algunos 
valores de estas contribuciones que se emplean de la misma manera que 
las de las refracciones molares. Por ejemplo, para el C s H 5 GOOH tenemos 

7C = 7(-6.00X 10-«) = -42.00 X 10-* 
6 H = 6(— 2.93 X 10~ 6 ) = —17.58 
l o— = i(— 4.61 x 10- 6 ) = - 4.61 
1 o= = l(-3.36x 10- 6 ) = - 3.36 
1 anillo bencénico = 1 ( — 1.4 X = ~ 1.4 

X u = -69.0 X 10-« 
El valor observado es — —70.3 X 10 -e cc mol" 1 . 



Tabla 16-8. Contribuciones atomicas y de enlace al Xm 



H 




2.93 X 10-<> 


Ci 


-20.1 x-10-* 


C 




6.00 


Br 


-30.6 


O (en alcoholes y éteres) 




4.61 


enlace C=C 


+ 5.5 


O (en cetonas) 


+ 


1.73 


enlace C=N 


+ 8.2 


O (en C=0) 




3.36 


enlace N=N 


+ 1.9 


N (en cadenas abiertas) 




5 57 


enlace C E C 


+ 0.8 


N (en anillo) 




4.61 


grupo C=G— C=G 


+ 106 


N (en aminas) 




1.54 


anillo bencénico 


- 1.4 


F 




11.5 
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SUSTANCIAS PARAMAGNÉTICAS 

La susceptibilidad magnética de las sustancias paramagnéticas varia con 
la temperatura de acuerdo con la ley de Curie, es decir, 

X* = «u + ^ < 46 > 

donde au y Cm son constantes para una sustancia dada. En esta ecuacion 
ctM es la susceptibilidad molar diamagnética de una sustancia inducida por el 
campo magnético aplicado como se discutio en la seccion precedente. Para 
explicar C M Langevin sugirio en 1905 que cada molécula, åtomo o ion de 
una sustancia paramagnética es un pequeno imån que posee un momento 
magnético inherente definido de magnitud /x m . En un campo magnético 
cada uno de estos pequenos imanes tiende a orientarse en direccion paralela 
al campo aplicado. Sin embargo, esta tendencia se ve opuesta por la agita- 
cion térmica de las partfculas, y de aqui que su disposicion es funcion de la 
temperatura. Sobre estas premisas Langevin demostro que 



T ZkT 



(47) 



donde k es la constante de EoJtzmann. Al colocar la ecuacion (47) en (46), 
obtenemos 

Xm = a M + -^j^r (48) 

Cuando existen datos de xu a diversas temperaturas, es posible evaluar 
,u.m graficando ^jf contra l/T al tomar la pendiente de la Iinea recta que 
resulta. Esta pendiente vale k, por lo cual se calcula fåcilmente /j. m . 

La pråctica mås comun es la de evaluar p m desde xm medida a una tem- 
peratura. Con este fin se determina primero ctM con la regla de la aditividad 
de las contribuciones atomicas y de enlace, y luego este valor de au se emplea 
para hallar fim mediante la ecuacion (48). 

Las unidades de p, m sen etgios gaussr 1 ; tamb\én frecuentemente se ex- 
Presa en magnetones de Bohr. Cabe demostrar teoricamente que el momento 
magnético del electron en el åtomo de hidrogeno es un multiplo entero de 
la cantidad fi. E dada por 

fi B = ~ (49) 

4- —mc 

donde e y m son la carga y masa del electron. y c es la \elocidad de la luz. 
A fi B se le conocc como magneton de Bohr, y es igual a 9.2732 x 10~ 21 
erggauss -1 . Por esa razon, para expresar /x m en magnetones hasta con 
dividir ese valor por la constante [i. K . 
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PARAMAGNETISMO DE LOS ELECTRONES NO PAREADOS 

Hemos visto en la pagina 639 que el numero cuåntico / es una combina. 
cion vectorial del numero cuåntico arimutal L y el de espm S'. La teoria 
cuåntica nos ensena que nm estå relacionada con / mediante la expresion 

p m = fa V/(/+ 1) (50) 

donde g' es el factor de desdoblamiento de Landé. Sin embargo, en liquidos 
puros, soluciones y solidos, las moléculas que les rodean eliminan la con- 
tribucion efectiva de L en /, y de aqui que este ultimo valor es igual a S'. 
En estas condiciones g* ~ 2, y la ecuacion (50) se transformaen 

P . m = 2 n B VSW^T) (51) 

y la ecuacion (48) 

W-«m = y^-[S'(S' + 1)] (52) 

S' depende del numero de electrones no pareados en una molécula, 
donde cada electron contribuye con 1 /2 al valor de aquél. Por tanto, pode- 
mos usar la ec. (52 ) para hallar el numero de electrones no pareados de 
una molécula. La tabla 1 6 9 da los valores de xm — <*m a 25°C predichos 
por la ecuacion (52) para diferentes numeros de electrones sin parear. 
Como «jf es pråcticamente despreciable comparado con xst> l a ultima co- 
lumna de la tabla da esencialmente este ultimo. La comparacion de las 
tablas 1 6 7 y 16-9 muestra que existe un electron no pareado presente en el 
CuCl 2j dos en el UCi 3j tres en el NiC! 2 , etc. 



Tabla 16-9. Relation del numero de electrones no pareados can \u 



Num. dc electrones 
no pareados 


S' 


Xj ,- ffi ,a25°C 


0 


0 


0 


1 


0.5 


L260 x 10- 6 


2 


1.0 


3,350 


3 


1.5 


6,290 


4 


2.0 


10,060 


5 


2.5 


14,670 


6 


3.0 


20,120 


7 


3.5 


26,410 



SPIN NUCLEAR Y MOMENTO MAGNETICO 

Los nucleos atomicos sc componen de protones y ncutrones. Estas p ar " 
tfculas, lo miwno que loa electrones, tieni-ri bu espm y momento angular 
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igual a i[h/2v) para cada particula. El momento angular resultante 
para todos los protones y neutrones presentes en un nucleo se llama spin 
nuclear, que estå dado por [y/ 1(1 "Hl) (A/2 7r)], donde J es el numero 
cuåntico de espm que toma los valores Q tø, 1 ltø, etc. Para los nucleos 
con suma par de protones mås neutrones / es entero, es decir, 1 = 0, 1, 2, 
etcétera. Por otro lado, cuando la suma es impar, 1 — tø, % } % ; - . . . Asf 
para los nucleos de helio y del oxfgeno Z = Q para el hidrogeno y el fluor tø; 
para el deuterio y nitrogeno, 1=1; para el sodio, %, y para el cloro, h k. 
Los protones y neutrones de un nucleo poseen propiedades magnéticas 
que dan un momento magnético [/ del nucleo, el cual se halla relacionado 
con el numero cuåntico de espm nuclear I por la ecuacion 



fi; = gnl i S v/(i + i) (53) 

donde g n es una cantidad anåloga al factor de desdoblamiento de Landé 
y fix es el magneton nuclear dado por 

Wr = iA- (54) 

donde m, es la masa del proton. La ecuacion (54) define al magneton, pero 
no da el momento magnético del proton. El valor de jx N es 5.0505 X 10"~ s * 
ergiosgauss -1 j lo que resulta considerablemente menor que el magneton 
de Bohr, j± B . 



ESTADOS ORTO Y PARA DE LAS MOLÉCULAS 

El åtomo de hidrogeno tiene un espm nuclear de tø. Cuando dos åtomos 
se combinan para formår una molécula de hidrogeno, hay dos posibilida- 
des de espines nucleares. En una de ellas los dos espines son paralelos, en cuyo 
caso / = Vi + Vz = 1, y asi obtenemos al ortohidrogeno. Si por el contrario, 
los spines son antiparalelos, Z = M — % = 0, resultando el parahidrogeno. 
Estas dos formas difieren entre sf en sus capacidades calorificas y también 
e n sus espectros de bandas electronicas. El ortohidrogeno da un espectro 
con lmeas rotacionales bastante intensas que corresponden a los valores 
tmpares de los numeros cuånticos de rotacion J } mientras que aquellas 
lintas presentan menor intensidad en el espectro del parahidrogeno y corres- 
ponden a valores Pares de J. Los espectros de banda electronica del gas 
de hidrogeno ordinario, exhiben lmeas rotacionales alternativamente inten- 
sas y de poca intensidad lo que demuestra que este gas es una mezcla de 
las formas orto y para. Por comparacion de las intensidades de rotacion 
se ha encontrado que existe una relacion fija del orto y para en el hidrogeno 
ordinario, relacion que es igual a 



732 Capitulo 16: Investigacion de la estructura molecular 

]J1 parahidrogeno se ha preparado y estudiado, encontråndose en par- 
ticular que su presion de vapor, punto de ebullicion, punto triple, calor 
especifico y conductividad eléctrica, son diferentes a las del hidrogeno 
ordinario. 

Los estados orto y para se observan unicamente cuando los dos åtomos 
que constituyen la molécula son idénticos y cuando poseen espm nuclear; en 
caso contrario, no existen. Asi sucede con el D 2 , pero el O, y el HC1 no pre- 
sentan dichas formas. En el caso del 0 2 los nucleos no tienen espm, mientras 
que si lo tienen el H y el Cl, pero estos dos åtomos son distintos entre si 
y por lo tanto no hay posibilidad de existencia de los estados orto y para. 

RESONANCIA MAGNETICA NUCLEAR 

El momento magnético de un nucleo, como se encuentra expresado 
por la ecuacion (53), es un vector con componentes en distintas direccio- 
nes. El måximo componente observable ^ es 

IM> — g^yF (55) 

donde /' puede tomar los valores de I, Z - 1, / — 2, . , un total de 
(21 -f- 1) valores. En ausencia de un campo magnético externo: todas estas 
orientaciones tienen la misma energia. Sin embargo, cuando se aplica un 
campo magnético de intensidad uniforme H, entonces las diversas orien- 
taciones permisibles de ju. tt desdoblan en niveles de diferente energia poten- 
cial que en relacion al nucleo inalterado vienen dadas por 

j? = _/x„# (56) 

o al sustituir el valor de ^ dado por la ecuacion (55), 

£ = -gnpyHP (57) 

En consecuencia, E depende de /' y H. Para un valor dado de H se deduce 
que los niveles que resultan segun la ecuacion (57) serån los siguientes: 
cuando Z == /' = Q E = 0, entonces los nucleos con espm 0 no se desdo- 
blan en un campo magnético. Cuando Z = M, /' = ¥2 y —M, las energias 
de los niveles serån —Mg n ii s H y +M g n pyH, Cuando / = % resulta para 
/' = %, x k } —V2 y — % por tanto las energias serån multiplos de gnPxH- 
La figura 16-9 muestra los diversos niveles de energia nuclear en un campo 
magnético para diversos valores de /, 

La diferencia de energia AE, entre dos niveles /' e F se deduce a partir 
de la ecuacion (57) que es 



AE = E 2 — £1 = 
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Pero las reglas de seleccion condicionan las transiciones solo a niveles adya- 
centes, es decir, A/' = I' 2 — F ~- ± 1 ; por tanto, 

AE ~ ±g»pyH (58) 

donde el signo + se refiere a la absorcion y el — a la emision de energfa. 




Figura 16-9. Desdoblamiento de los niveles de energfa nuclear en un campo mag- 
netico (k' = g ,p X ). 



Como AE = hv, la frecuencia que corresponde a una transicion es 

_ AE _ g n n N H 



(59) 



Las frecuencias comprendidas se dan en megaciclos por segundo y co- 
rresponden al intervalo de la radiofrecuencia. 

Purcell y Block demostraron independientemente en 1946 como medir 
estas frecuencias de transicion mediante el método de resonancia magnética 
nuclear (rmn). La figura 1610 muestra un diagrama esquemåtico del 
aparato en el cual A, es un oscilador de radiofrecuencia ajustado para 
proporcionar una frecuencia establecida v en el devanado que se halla entre 
los polos del imån. Alrededor de la muestra S, colocada en la formå que se 
muestra, estå un devanado receptor para captar la senal emitida que se 
Ileva a otro receptor y amplificador B, y de aquf a un indicador oscilografo 
de rayos catodicos o a un graficador. D es un interruptor variable del 
campo magnético que controla la intensidad de éste entre los polos. Al variar 
la intensidad del campo no hay absorcion de energfa por la muestra, hasta 
que el lado derecho de la ecuacion (59) iguala a la frecuencia prefijada, 
en este momento la muestra se halla en resonancia, tiene lugar la absor- 
cion y para de nuevo cuando // se eleva aun mås. 
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Oscilador 
de radio 
frecuencia 




Receptor 




Indicador 


¥ 






amplificador 




graficador 



Figura 1610. Dispositivo esquemåtico de un aparato de resonancia magnética 
nuclear. 




(a) 



OH 



CH, 



J 



Ib) 



Figura 16-11. Espectro rmn del alcohol etilico. (a) Resoluci6n baja; (b) reso- 
luci6n alta. 
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El resultado es entonces una traza tal como la figura 16—1 1 ( a) , donde 
los picos representan los valores de H en los cuales la muestra estå en reso- 
nancia con la frecuencia aplicada. Una gråfica como la anterior se denomina 
espectro rmn. 

INTERPRETACION DE LOS ESPECTROS RMN 

Para indicar la formå en que se interpretan estos espectros a fin de obte- 
ner informacion acerca de la estructura molecular elegiremos como ejemplo 
especffico el comportamiento del alcohol etflico, CH 3 CH 2 OH. En esta mo- 
lécula los åtomos de carbono y oxfgeno no tienen espfn nuclear ni, por tanto, 
momentos magnéticos. Por otra parte, el åtomo de hidrogeno tiene un 
numero cuåntico de espin de Y2, y de aqui podemos esperar para este åtomo 
una sola frecuencia de absorcion dada por la ecuacion (59). Sin embargo, 
como indica la figura 15-11 (a) , esta molécula da en realidad tres picos de 
absorcion. La razon de este comportamiento radica en el hecho de que 
el alcohol etflico contiene protones en tres agrupamientos diferentes, esto es, 
los del grupo CH 3) los del CH, y el enlazado al oxfgeno. Cada uno de estos 
tipos de hidrogeno estå resguardado de formå distinta por los electrones 
que lo rodean y de aqui que la configuracion eléctrica de cada uno es dife- 
rente y como consecuencia interactuan de manera distinta con el campo 
magnético aplicado y muestran asi una frecuencia de absorcion distinta. Ob- 
tenemos entonces tres picos de absorcion en vez de uno. 

Este efecto del contorno, se expresa cuantitativamente en funcion del 
desplazamiento qutmico, S, definida por 

S - Hl Z Hr ■ W (60) 

n r 

En esta ecuacion H s es la intensidad del campo magnético en la cual 
aparece un måximo para un tipo de proton dado, mientras que //,. es la 
intensidad del campo para la sustancia de referencia, por ejemplo el agua. 
Asi para los protones del grupo metflico S =4.1, mientras que para el grupo 
oxhidriUco S — —0.1. 

Cuando el espectro rmn del CH,CH 2 OH se estudia con una gran reso- 
lution, se encuentra la estructura fina mostrada en la figura 16-11 (b). 
Aqui los picos CH 2 y CH 3 se desdoblan en otros cuatro y otros tres, respec- 
tivamente, que nacen de las interacciones magnéticas de los diversos pro- 
tones, lo que ocasiona una ligera alteration en los momentos magnéticos 
y, de aqui, frecuencias de absorcion. 

Dc la discusion anterior es evidente que los espectros rrnn permiten 
hacer un estudio de los nncdios eléetricos en que se encuentran los nucleos 
con espin y de las interacciones entre tales nucleos. Este método ofrece un 
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medio de investigar los detalles mås finos de estructura molecular no reve- 
lados por otros procedimientos. 

FUERZAS INTERMOLECULARES 

Hemos hecho frecuentes referencias, a lo largo de este libro, del impor- 
tante papel que desempenan las fuerzas intermoleculares o de van der Waals, 
sin decir nada sin embargo, respecto a su naturaleza u origen. 

Las fuerzas intermoleculares que conducen a la atraccion se deben a 
tres acciones: (a) la orientacion, (b) la induccion y (c) los efectos de dis- 
persion. También existe una repulsion entre las moléculas cuando éstas se 
aproximan muy estrechamente. El efecto de orientacion, presente solo en 
moléculas con dipolos eléctricos permanentes, surge de las atracciones y 
orientaciones que aquellos dipolos ejercen entre si. En moléculas con un 
momento dipolar /j., esta fuerza de atraccion entre un par de; moléculas 
se demuestra que es 

f- m (w)p (61) . 

donde k es la constante de Boltzmann, T es la temperatura absoluta, y r la 
distancia de separacion de las moléculas. La presencia de dipolos perma- 
nentes causa polarizacion en las moléculas vecinas, y por tanto dipolos 
inducidos. La interaccion de los dipolos inducidos y permanentes conduce 
a una fuerza atractiva, entre un par de moléculas dada por 

/i=(12«|i»)i (62) 

En esta expresion de la fuerza que resulta del efecto de induccion ry/i tienen 
el mismo significado que antes, mientras que a es la polarizabilidad de las 
moléculas. 

La existencia del efecto de dispersion fue senalado por F. London, 
quien mostro que debido a las vibraciones de las nubes de electrones con 
respecto a los nucleos de los åtomos en una molécula se forman diminutos 
dipolos instantåneos dc una orientacion especifica. Estos dipolos inducen 
otros en los åtomos vecinos, los que interactuan con los originales y producen 
atracciones moleculares. Para un par de moléculas la fuerza atractiva, fd, 
debida a este efecto dispersivo, estå dada por 

donde h es la constante de Planck, y v 0 es una frecuencia caracteristica para 
la oscilacion de la distribucion de carga. 

Finalmente, la repulsion entre las moléculas nace de la interaccion, en 
una aproximacion estrecha, de las atmosferas de electrones y nucleos 
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de los åtomos en una molécula con los de otra. Como resultado se produce 
una fuerza repulsiva, f T , cuya magnitud se representa por 

= (64) 

donde B es una constante para una sustancia dada y re puede variar de 10 
a 13. Al sumar las ecuaciones (61) -(64), obtenemos para la fuerza total 
actuante entre un par de moléculas 



/ =fo+fi+fé+f, 

f 4 ^ 1 _u no « 1 j. f *M \ 1 B 



donde 




De la ecuacion (65) se ve que las fuerzas atractivas entre las moléculas 
son inversamente proporcionales a la séptima potencia de la distancia 
entre ellas, mientras que la fuerza de repulsion es proporcional a la inversa 
de una potencia mås elevada de la distancia. Ademås, la ecuacion (66) 
ensena que en las moléculas que no tienen momento de dipolo permanente, 
es decir, jj, = 0, solo operan fuerzas de dispers'on, y de aquf que éstas 
son responsables de las de van der Waals en sustancias como los gases raros, 
H 2 , Cl 3 , y las cadenas de hidrocarburos. Por otro lado, para moléculas 
que tienen momentos de dipolo permanente, todos los efectos contribuyen 
a las interacciones de van der Waals observadas. 



Tabla 16-10. Comparacion de energias y distancias involucradas 
en las diversas interacciones 



Interaccion 


Energia de enlace 
(kcal mol- 1 ) 


Distancia de 

enlace (A) 


Valencia primaria 


50-200 + 


1-2 


Enlace de hidrogeno 


4-10 


2-3 


Atraccion intermolecular 


0.5-5 


3-5 



Finalmente, la tabla 1610 da una comparacion de la energia por mol 
Y distancia comprendidas en la Valencia primaria, enlace de hidrogeno, y 
atracciones de van der Waals. En esta tabla se observa que la Valencia pri- 
maria tiene las encrgias måximas correspondiendo la minima a las inter- 
acciones de van der Waals, mientras que los enlaces de hidrogeno son inter- 
medios entre los dos. 
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PROBLEMAS 

1. Calcular las refracciones molares de los compuestos siguientes 

Compuesto Densidad Indice de refraccion 

(a) Cloroformato metilico 1.223 1.3868 

(b) Cloruro de terbutil 0.843 1.3869 

(c) Alcohol sec-butil 0.806 1.3924 

y comparar los resultados con los obtenidos por la regla de la aditividad. 

Respuesta: (a) Observada, 18.18; calculada, 17.84. 

2. La densidad del cloruro de alilo (CH,=CH— CH 2 C1) es 0.938 g CC" 1 a 20°C. 
Calcular el indice de refraccion y compararlo con el valor observado de 1.41 54-. 

3. El indice de refraccion de decahidruro de naftaleno (C 10 H 1S ) es 1.4804 a 
18°G. Calcular la densidad y compararla con el valor observado de 0.895 g cc _1 - 

4. La densidad del alcohol etilico a 20°G e s 0.789 g cc _1 mientras que la del 
alcohol metilico es de 0.792 g cc" 1 . Si suponemos que estas sustancias forman, una 
solucion ideal, calcular mediante la tabla 16-1 el Indice de refraccion de una solution 
que contiene 50% en peso de cada constituyente. Respuesta: 1.348. 
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5. La constante dieléctrica del CH, (g) a 0°C y 1 atmosfera de presion es 
1.00094. Si suponemos que el metano se comporta como un gas ideal, calcular: 

(a) la polarizacion molar inducida, y (b) la polarizabilidad de esta sustancia. 

Respuesta: (a) 7.02 cc; (b) 2.79 X 10 -24 cc. 

6. Para el S0 2 (g) a 0°C y 1 atm de presion la constante dieléctrica es 1.00993. 
Este gas tiene un momento de di polo permanente de 1.63 D. Si suponemos que el 
SO, se comporta como un gas ideal, calcular por mol las polarizaciones : (a) totales; 

(b) de orientacion, y (c) inducidas. 

7. A partir de los siguientes datos que dan la constante dieléctrica D a diversas 
temperaturas, determinar el momento dipolar del HCI gaseoso por un procedi- 
miento grafito: 

t°C D 

-75 1.0076 

0 1.0046 

100 1.0026 

200 1.0016 

La. presion cn cada caso es de 1 atm. Suponer que la conducta del gas es ideal al 
calcular la densidad del HCI. Respuesta: 1,18 D. 

8. A partir del momento de dipolo calcular la distancia media entre los centros 
de electricidad positiva y negativa de la molécula HBr, 

9. La constante dieléctrica del ciclohexano a 20° C es 2.033 y su densidad 
es 0.7784 g cc- 1 . A su vez, para una solucion de éter etilico en ciclohexano, cuya 
fraccion molar de soluto es 0.04720 con una densidad de 0.7751 gcc** 1 , la cons- 
tante dieléctrica es 2.109. Suponiendo que la solucion es ideal, hallar la polarizacion 
molar total del éter etilico, 

10. A partir de la distancia internuclear de 1.151 A, en el caso del NO, calcular 
el momento de inercia. Respuesta: / = 1.643 X 10 _39 Kcm 4 . 

11. Calcular, en calorias por mol, las energfas de rotacion del NO en los estados 
7=1, 2 y 3. 

12. Calcular las frecuencias de rotacion en numeros de onda que resultaran 
cuando el NO pase desde los estados: (a) / = l-»0; (b) / = 2 — > 1, y (c) / =* 
3 -» 2. 

13. Calcular la cnergia. en calorias por mol requerida para elevar el NO desde 
su nivel rotacional imnimo al de / = 4. Re$pu€sta: 97.42 cal mol -1 - 

14. A partir de los datos dados en la tabla 16— 4 ; calcular la energfa del punto 
cero del HCI en calorias por mol. 

15. Calcular la diferencia de energia en calorias por mol entre el en su estado 
energético mmimo, y en el primer estado vibracional y rotacional. 

16. Suponiendo que el I ? pudiera absorber en el infrarrojo, calcular lar frecuen- 
cias en numeros de onda que resultaran para lar lmeas fundamentales de rotacion- 
vibracion del U cuando ] = ±1. Respuesta: v -- 214.45 y 214.31 cm -1 . 

17. Repetir el problema 16 para / =±2yJ=±3. 

18. Si suponemos que el h £ puede absorber en el infrarrojo, calcular las fre- 
cuencias en numeros de onda que resultart para las primeras lineas de rotacion-vibra- 
cion armonica de la molécua cuando / = ± % 
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19. éQué numero de momentos principales de inercia y modos fundamentales 
de \ibracion. existen en el fluoruro de metilo? 

20. El espectro de bandas del Br ; finaliza con una longitud de onda de 5107 A. 
La energfa de los atomos excitados producidos en la disociacion es 10,400 cal mayor 
que la posefda por los atomos normales. ;Guål es la energfa de disociacion espec- 
troscopica del Br 2 en calorias por mol? Respuesta: 45,500 cal mol-i. 

21. Dadas las distancias de enlace siguientes: 

C-C 1.54 A 
C^i 1.07 A 
C— CL 1.77 A 

calcular los radios atomicos del H, C y Cl suponiendo que los atomos son esferas 
en contacto entre sf. 

22. Comenzando con la ecuacion (17) deducir las expresiones para las frecuen- 
ciar de Raman de las lineas de Stokes y antiStokes en la transition de un estado ini- 
cial rotacional de numero cuåntico /' a otro final /. Expresar el resultado en funcion 
de este ultimo numero cuåntico solo. 

23. Calcular en unidades de (/i/8 77 s /) f las frecuencias Raman Stokes y anti 
Stokes que resultan de las transiciones rotacionales a un estado final cuyo numero 
Cuåntico es / = 4. Respuesta: Stokes, + 14; anti Stokes, — 22. 

24. Con los datos de la tabla 15-4-, establecer la funcion de energfa potencial 
de Morse para la molécula Cl 2 . 

25. A partir de la ecuacion obtenida en el problema anterior, hallar el trabajo 
necesario para reparar dos atomos de cloro una distancia de 0.10 A desde su position 
de equilibrio en la molécula, dando el resultado en cal por mol. 

26. Cierta filtro de vidrio, de 0.35 cm de espesor, trasmite el 45.3% de luz 
de X = 6000 A. ;Cuål es el coeficiente de absorcion y de extincion del vidrio) 

Respuesta: k = 2.26 cm-i; k' = 0.982 cm-'. 

27. Supongamos que se desea utilizar el filtro citado en el problema anterior 
para reducir la transmision de luz de }, = 6000 Å a 0.1%. i Qué espesor de filtro 
re requerirå? 

28. Usando una celda de 1 cm de espesor se obtuvieron los datos siguientes 
para soluciones de K 2 Cr0 4 en un fotocolorfmetro con luz incidente cuya longitud 
de onda es h = 3660 Å: 



Concentracion 
V 7 o (moles/litro X 10*) 

0.420 0.80 
0.275 1.20 
0.175 1.60 
0.110 2.00 



Graficar estos datos para comprobar la ley de Beer y determinar entonces los coefi- 
cientes de extincion y absorcion molar del K 2 CrO é para esta longitud de onda. 

29, Utilizando los resultados del problema anterior, calcular cuål serå el por- 
centaje de luz de \ = 3660 A trasmitida por una solution 1.00 x 10-*, molar de 
KjCrOj, cuando re coloca en una celda de 5 cm de espesor. 
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30. La susceptibilidad magnética del H 2 0(1) a 25°0 es —13.0 X l0- 6 cc por 
mol, mientras que la densidad es 0.9970 g/cc. Hallar: (a) la susceptibilidad magnética 
especifica, y (b) la permeabilidad magnética del agua liquida a esta temperatura. 

Respuesta: (a) x = -0.722 X lO-^ccg" 1 ; (b) q = 0.99999. 

31. Para el La(s) a temperatura ambiente, xa = 118.0 X I0~ e cc por åtomo 
gramo mientras que la densidad es 6.15 g por cc. Calcular: (a) la susceptibilidad 
magnética especifica, y (b) la permeabilidad magnética de este elemento. 

32. Usando la tabla 16-8, calcular % M del benceno y comparar el resultado con 
el valor observado de — 54.8 X 10 -e cc por mal. 

33. Para el 0 2 (g), x M = 3449.0 X 10-" cc por mol a 25°C. Suponiendo que 
a u es despreciable comparada con Xjj 5 calcular el momento magnético inherente de 
esta molécula. Respuesta: p n = 2 66 X 10~ 20 erggauss -1 . 

34. Para el Tb^SO*), a 20°C, 

Xjf = 7.820 X 10 2 cc por mol. Si suponemos 
que ttjj es despreciable, calcular: (a) el numero cuintico de spin por molécula, y 
(b) el numero de electrones no pareados en la molécula. 

35. Con los resultados del problema anterior, hallar el momento magnético del 
Tb 2 (S0 4 ) s en magnetones de Bohr. Respuesta: n m = 13.54 ji B . 

36. Para el Li 7 , g n — 2.167 e I = %. Calcular el momento magnético de este 
nucleo atomico en: (a) magnetones nucleares, y (b) ergios por gauss. 

Respuesta: (a) ji n ' = 4.195 fi s . 

37. Para el H 1 g n = 5.57 e / ,;CuåL sera Ja energfa de los niveles nuclea- 
res que resuharårL cuando este atomo se coloca en un campo magnético de 5000 gauss? 
Expresar E en magnetones nucleares. Respuesta: E, = — 13,000 E 2 - 13,900 p A -. 

38. En el caso del deuterio, g n = 0.86 e / = 1. Hallar las energfas en magne- 
tones nucleares de los niveles que resultarån cuando este atomo se coloca en un 
campo magnético de 5000 gauss. 

39. Usando los datos dados en el problema 37, hallar: (a) la diferencia entre 
niveles nucleares; (b) la frecuencia de resonancia del H 1 en un campo de 5000 gauss. 

40. Con los datas dados en el problema 38, hallar: (a) la diferencia de energfa 
entre los niveles nucleares, y (b) la frecuencia de resonancia para el D en un campo 
de 5000 gauss. 

41. Para el argon, /i = 0 y hv 0 = 2 47 X lO^ 11 ergios. Calcular la fuerza atrac- 
tiva total entre dos moléculas de este elemento separadas por una distancia de 4 A. 

Respuesta: 1.80 x 10- c dinas. 

42. Para el agua, n = 1.84 X 10- ls uescm, a = 1.48 X 10~ 24 cc y kv 0 = 2.88 
X 10 -11 ergios. Calcular: (a) la fuerza total de atraccion a 300°K entre un par de 
moléculas de agua distante 5 A, y (b) los porcentajes de la fuerza total contribuida 
por los efectos de orientacion, induccion y dispersion. 

43. Si suponemos que para cierta sustancia A = B = 15.0 X 10~ s para una 
fuerza en dinai y la distancia en A, construir una gråfica de la fuerza total que 
actua entre dos moléculas de la sustancia como una funcion de la distancia de 
r=0 j f = 5 A. Tomese n = 10. 
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QUIMICA NUCLEAR 



En nuestra discusion de la estructura atomica y molecular se hizo hin- 
capié en la disposicion electronica externa de los electrones orbitales y sus 
interacciones, porque éstos son los factores responsables de la Valencia y 
reactividad qufmica. El problema que ahora reclama nuestra atencion es 
la naturaleza de los nucleos atomicos. Hemos visto que los nucleos de los 
åtomos constan de protones en numero igual al atomico del elemento, y 
que el de los neutrones es igual a la diferencia entre la masa atomica, A, 
y la carga nuclear, Z; es decir, (A — Z). No se logra un esclarecimiento 
del problema con estudios espec trograf icos y espectroscopicos, porque éstos 
dejan los nucleos inafectados; tampoco la investigacion qufmica comun 
resulta de gran ayuda, porque la reactividad va asociada unicamente con 
los electrones exteriores. De hecho, el Unico fenomeno que incluye cambios 
en los nucleos de los åtomos es la radioactividad natural y artificial, de 
manrra que procederemos a realizar una exposicion breve de este asunto. 

RADIOACTIVIDAD NATURAL 

En 1895 Henri Becquerel dcscubrio que las sales de uranio emiten ra- 
diacion que impresiona las placas fotogråficas. Posteriormente se demostro 
que esta radiacion puede ionizar el airc, se emite dcsde el elemento o sus 
sales, y no es alterada por la temperatura ni por la fuente del uranio. Esta 
emision espontånea se denomina radioactividad, mientras que los elementos 
que cxhiben este comportamiento se dice que son radioactiuos. 
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En 1898 Marie y Pierre Curie encontraron que el mineral de pec- 
blenda (principalmente U 3 O s ) exhibfa una radioactividad mås pronun- 
ciada que la del uranio mismo, lo que sugeria la presencia de elementos 
mås activos que éste, y finalmente madame Curie aislo de dicho mineral 
dos nuevos elementos: el polonio y el radio. Poco después se hizo el descu- 
brimiento del tono y del ^ctinio, Desde entonces se han encontrado mås 
de 30 elementos naturales radioactivos y muchos otros se transformaron a 
esta clase por procedimientos artificiales que se describirån mås tarde. 

Los rayos emitidos por los radioelementos se pueden detectar y medir 
por Su capacidad de ionizacion de los gases. Otro procedimiento de lograr 
lo mismo, consiste en emplear una cdmara de nubes de Wilson. Cuando 
una partfcula ionizante pasa a través de vapor sobresaturado, provoca la 
condensacion de gotas de agua a lo largo del camino que recorre. Para 
sacar partido de este hecho, Wilson diseno un aparato que consiste de una 
cåmara llena de aire exento de polvo saturado con vapor de agua, y sujeto 
con un piston. Al entrar las partfculas por una ventana se hace expandir 
el aire, con lo cual desciende la temperatura, y el vapor se hace sobresa- 
turado, y asi resulta una traza de niebla fotografiable a ]o largo del camino 
de las partfculas. De tales trazas se deduce fåcilmente la velocidad y ener- 
gia de las partfculas. 

Un dispositivo similar es la cåmara de burbuja inventada por Glaser, 
en 1952. En ésta, las partfculas ionizantes pasan por un liquido sobrecalen- 
tado, como por ejemplo hidrogeno, lo que produce burbujas a lo largo de 
la trayectoria de aquéllas, que se fotograffan y estudian de manera similar 
a la cåmara de nubes de Wilson. 

Los rayos emitidos por los radioelementos y sus sales consisten en tres 
tipos de radiacion: a, y y. El estudio de los rayos a en un campo magnético 
ha revelado que constan de partfculas materiales con una masa y carga de 
cuatro y dos veces respectivamente la del proton, es decir, que resulta idén- 
tica a la de los nucleos de helio, y esta identidad se ha comprobado real- 
mente. Estas partfculas tienen la capacidad de ionizar los gases y de penctrar 
la materia, como lo demostro Rutherford en los experimentos de dispersion. 
La velocidad inicial de las partfculas a en la emision es muy grande, y varia 
desde 1-2 x 10 9 cmseg _1 contra 3 X 10 10 cmseg -1 para la velocidad de la 
luz. Los rayos § por el contrario consisten de partfculas, pero de una masa 
mucho menor y su carga es negativa. La relacion e/m es la misma que la 
del electron, y en efecto son haces de electrones. Estos rayos también pue- 
den ionizar los gases, impresionan las placas fotogråficas y penetran en la 
materia, pero mientras que su poder de penetracion es aproximadamente 
100 veces el de las partfculas «, su poder de ionizacion es solo 1/100 del de 
éstas a causa de su reducida masa. Finalmente, la velocidad de los elec- 
trones emitidos depende de la fuente de procedencia y es grande, aproxi- 
måndose en algunas ocasiones a la de la lu'/.. 
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Los rayos y son totalmente distintos de los ayft porque no los alteran 
los campos eléctricos o magnéticos y se comportan en todos los aspectos 
como una radiation electromagnética de igual naturaleza que los rayos X. 
Las mediciones de su longitud de onda indican que son del orden del 
10- "lo-" cm de longitud que es, por lo tanto, menor que la de los rayos X. 
De igual formå que las otras radiaciones impresionan las placas fotogråficas, 
ionizan los gases y penetran la materia. Su poder de penetration es de 10 
a 100 veces la de los rayos (3, pero su capacidad de ionizacion es mucho 
mås débil. 

TEORIA DE LA DESINTEGRACION RADIOACTIVA 

El hecho de que los elementos radioactivos emitan partfculas a indica 
que la portion del åtomo que interviene en la emision es el nucleo. Para 
explicar esta radiation nuclear, Rutherford y Soddy establecieron en 1903 
su teoria de la desintegration radioactiva. Estos autores propusieron que 
los nucleos de los elementos radioactivos son inestables y se descomponen 
espontåneamente con emision de una partfcula u o /? forniåndose un nuevo 
elemento de propiedades ffsicas y qufmicas diferentes. Asf, cuando el uranio I 
con A = 238 y Z =■ 92 emite una partkula a para dar uranio X lt la masa 
debe disminuir cuatro unidades hasta A = 234- y la carga a Z = 90. Como 
la carga nuclear disminuye, se pierden también dos electrones y se obtiene 
un nuevo elemento con Z = 90 y A = 234, que es un elemento isotopo 
del torio. También, cuando el uranio X ± emite una partfcula /3, la masa 
nuclear permanece sin variation y la carga aumenta a Z = 91. Este nuevo 
producto, uranio X 2 , tiene una masa de 234 y un numero atomico de 91 
siendo isotopo del proactinio. Esta idea, que predice la formation de nuevos 
elementos por la desintegration espontånea, se ha confirmado ampliamente 
quedando como un principio bien establecido en el campo de la radioac- 
tividad. 

De los ejemplos citados se puede observar que el producto de un decai- 
miento radioactivo puede ser otro capaz de alguna nueva descomposicion. 
Este es el caso general. Por ejemplo, el uranio I da toda una serie conse- 
cutiva de productos de desintegration hasta que se alcanza el radio G, 
un isotopo estable del plomo. Anålogamente, el torio pasa por una secuen- 
cia de desintegraciones al elemento estable, torio D, también un isotopo del 
plomo. Cada una de las etapas intermedias hwolucra la emision de una u 
otra partfcula a o /? y solo raras veces de ambas. La radiation y surge 
de los reagrupamientos de energfa dentro del nucleo después de la expulsion 
de una partfcula a o /3. Si este rcordenamicnto lleva a una energfa potential 
mas baja, el exceso se desprende como un quantum energético de la fre- 
cuencia del rayo Y. No todas las transformaciones van acompanadas por la 
emision de rayos y- 
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La transformacion que aparece junto a la emision de una partfcula a 
o (3 del nucleo se resume con la ley del desplazamiento de Fajans-Soddy- 
Russell, que establece que si un nucleo emite una partfcula a, su numero 
atomico disminuye rfof unidadei, y el tiuevo elemento se desplaza dos posi- 
ciones hacia la izquierda en la tabla periodica. Por otra partr, cuando el 
nucleo original emite una partfrula /?. el numero atomico aumento uno, )- 
de aquf que vi producto se dcsplacc un lugar hacia la derecha m la men- 
t ionada tabla. Esta lev es un resumen de los cambios descritos en los ejem- 
plos anterioresj. 



VELOCIDAD DEL DECAIMIENTO RADIOACTIVO 

Las desintegraciones radioactivas proceden a velocidades que no sc pue- 
den modificar por ningun medio ffsico o qufmico conocido. Para un ele- 
mento dado, esta velocidad en un instante dado es proporcional solo al 
numero N de nucleos presentes, es decir, 

rfV 

- _ = kN (1) 

dt 

donde k es una constante caracteristica del elemento. La integracion de la 
ecuacion ( 1 ) entre los Kmites S — A r 0 cuando t = 0 y N — N cuando 
t — t nos da: 

* = I]iÆ (2) 

k A* 

desde la cual se obtiene para el periodo dc la vida media, fi/ 2 , del elemento 
radioactivo 

1 . No 

= ^ (3) 

k 

La ecuacion (3) ensena que el tiempo necesario para alcanzar la des- 
integracion de la mitad de sustancia radioactiva es una constante indepen- 
diente de la cantidad presente inicialmente y es solo caracteristica del ele- 
mento que se considera. Para los ekrnentos radioactivos naturales, tx/s varia 
desde lO^^seg a 1.3 x 10 1C anos. 



SERIES RADIOACTIVAS 

Los elementos radioactivos naturales, pertenecen a cualquiera de las 
series del uranio, torio y actinio. En todas, los productos finales de de&inte- 
gracion son isotopos del plomo. I^a tabla 17-1 muestra la serie del uranio. 
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El simbolo nos da el nombre del elemento, su masa aproximada A en el 
fndice superior, y el niimero atomico Z como subfndice en el lado de la iz- 
quierda. En cada caso se produce un nue\o elemento desde el de partida 
por emision de la radiacion indicada. Los elementos designados por (a) 
y (b) resultan a partir de la sustancia colocada encima de ellos. Asi, el s*Po 218 
se desintegra en S 2Pb 214 por emision de una particula a y el wAt 218 por 
emision de un electron. Ambos dan S 3Bi 214 . 



Tabla 17 


—I. Serie 


radioactiva del uranio 


Elemento 


Sfmbolo 


Radiacion 


Vida media 


T Tran i o 

V7 i CII liv/ 


92^ 


«.y 


4.50 X 10 3 afios 




90 xl1 


$,y 


24.1 dias 


li U L4-1-- LI 111 L* 


91" 


n v 


1 1 A. m in 


Uranio 




«>y 


2.48 X 10= arios 


Torio 




a,y 


8.22 X lO^anos 


Radio 


ss Ra 2 = 8 


a,7 


1.02U X 1U arios 


Radon. 




a 


3.83 dias 


Polonio 






3.05 rnin 


(a) Plomo (99.96%) 




fi.y 


26.8 rnin 


(b) Astatinio (0.04%) 




a 


2.0 seg 


Bismuto 






19.7 rnin 


(a) Polonio (99.96%) 


S4 Po2H 


0 


1.5 x 10-* seg 


(b) Talio (0.04%) 


81 T121 ° 


P.y 


1.32 rnin 


Plomo 




p,y 


22 anos 


Bismuto 




a,P,y 


4.85 dias 


(a) Polonio (ca. 100%) 


84 Po210 


ct,y 


138 dias 


(b) Talio (ca. 10-5%) 




ø 


4.23 min 


Plomo 


s ,Pb2«« 






En la serie del torio 


todos los 


elementos tienen 


masa aproximada A 



multiplo entero n de 4, es decir, A — 4n. Para la serie del uranio A = 
4n + 2, mientras que en la del actinio A — 4n 4" 3. Otra serie, la del nep- 
tunio, con A = 4n + 1 se observa nada mas en ciertos elementos radioac- 
tivos artificiales. 

MASA Y ENERGIA NUCLEAR DE ENLACE 

La masa no se conserva en las reacciones nucleares, pero si la suma 
de la masa y energfa. Eito significa que hay interconversion, es decir, cual- 
quier pérdida de masa da origen a la aparicion de energfa en una cantidad 
equivalente. Invariablrmente la masa atomica isotopica real M de un ele- 
mento es menor que la suma de los protones, ncutroncs y electroncs presentes 



748 Capftulo 17: Qufmica nuclear 



en aquél. El defecto de masa, AM, de un isotopo se define como 

AM = ZM H + (A - Z)M n - M (4) 

donde A y Z tienen el mismo significado anterior, M w es el peso atomico del 
åtomo de hidrogeno y M, el del neutron. En la escala del G 12 , M„ = 
1.00782 y M, — 1.00866. La cantidad AM nos da la energia de enlace de 
un nucleo relativa a sus constituyentes cuando la masa se convierte en uni- 
dades de energia. Einstein ha mostrado que la interconversion esta dada 
por la relacion 

E=mc 2 (5) 

donde E es la energia en ergios, m es la masa en gramos, y c es la velocidad 
de la luz en cmseg -1 . En consecuencia, para un defecto de masa AM, la 
energia liberada debe ser igual que 

E - AMc" (6) 

y ésta es la energia de enlace del nucleo. 

La energia desprendida es muy grande para un valor dado de AM; asf 
por ejemplo, el 2 He 4 tiene un peso atomico de 4.00260 y es equivalente a la 
combinacion de dos åtomos de hidrogeno y dos neutrones. Mediante la ecua- 
cion (4) obtenemos AM = 0.03036 g, y de aquf: 

E = 0.03036(2.9979 x 10 10 ) 2 
= 2.732 X IC 10 erg 
= 6.530 x 10" cal 
= 28.32 MeV 

Un MeV es equivalente a un milion de elcctron voltios, y es igual a 2.3061 
X 10 10 cal por mol. Todavfa existe otra formå de expresar esta energia en 
funcion de MeV por nucleon, es decir, partfcula nuclear simple, que es l a 
energia dc enlace dividida por el numero de masa A. Para el ejemplo citado 
antes, la energia de enlace por nucleon es 28.32/4 = 7.08 MeV. 

Cuando AM = 1 g, la ecuacion (6) nos da 931.48 MeV. De aquf 9 ue 
la energia de enlace por peso atomico gramo de un isotopo se pude calcular 
simplemente mediante la relacion E = 931.48 A M MeV. 

La figura 17-1 muestra una gråfica de las energfas de enlace por nucleon 
contra el numero de masa. Excepto para las fluctuaciones de los numeros 
de masa bajos, las energfas de enlace incrementan con A, alcanzan S u 
maximo cerca de A = 60 y luego disminuyen. 
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Figura 17-1. Variacion de la energia nuclear de enlace con el numero de masa. 

TRANSMUTACION DE ELEMENTOS 

En la discusion anterior se senalaron ejemplos de transmutacion de un 
elemento a otro. Hasta aproximadamente el ano 1919, los unicos casos 
de tales transformaciones lo constitufan las desintegraciones radioactivas 
naturales en las que un elemento mås complejo cambiaba en otros mås 
simples por emision de partfculas a y (i. Todos estos procesos eran espontå- 
neos, sin posibilidad de ejercer ningun control sobre ellos. Sin embargo, 
desde 1919 se han desarrollado algunos medios por los cuales se logran 
cientos de transmutaciones de elementos de manera artificial. Todos ellos 
comprenden el bombardeo con partfculas atomicas de gran velocidad, tales 
como los rayos a, neutrones, deuterones y electrones que actuan como pro 
yectiles de transmutacion. En ciertos procesos resultan adecuados también 
los rayos y de alta energia. Hasta hace poco las unicas fuentes de tal velo- 
cidad y energia eran las partfculas a y (3 emitidas por los elementos radio- 
activos naturales. Ahora se dispone de equipo tal como transformadores, 
generadores electroståticos, tubos de descarga de alto voltaje, betatrones y 
e l ciclotron inventado por Lawrence en la Universidad de California, con 
los cuales se obtienen partfculas cargadas y aceleradas a velocidades incref- 
bles. Otro medio poderoso de lograr proyectiles es el reactor nuclear o pila 
donde los neutrones u otras partfculas parecidas son muy efectivas en llevar 
a cabo la transformacion de varios elementos. 
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EL POSITRON 

Dirac predijo en 1928 que deberia encontrarse en la materia una par- 
tfcula anåloga al electron pero de carga positiva, es decir, un positrén. En 
1932 Carl Anderson, mientras estudiaba los rayos cosmicos, detecto en ] a 
cåmara de nubes de Wilson una via de niebla que solo debfa haberse pro- 
ducido por una partfcula cargada positivamente de masa muy pequefia- 
Anderson atribuyo esta ruta al paso de positron, conclusion confirmada 
pronto por otros investigadores y asf quedo definitivamente establecida 
la existencia de estas particulas. 

Aunque la masa del positron es la misma que la del electron, y su carga 
es igual en magnitud, pero de signo opuesto, su vida media es muy breve 
frente al electron que es estable. Al salir de un nucleo el positron pierde 
iu enorgia cinética muy råpidamente, en unos 10~ 10 seg, y se combina con 
un electron aniquilåndose ambas particulas. Para compensar la masa des- 
aparecida, se forman dos cuantos de radiacion X ruya energfa total iguala 
la masa desaparecida segun la relacion de Einstein. E = mc 1 . 

Existen algunos métodos disponibles en la actualidad para producir 
positrones, asi por ejemplo cuando se bombardean el beriiio, magnesio, o 
aluminio, con particulas a, éstos elementos se vuelven radioactivos artifi- 
cialmente y emiten positrones. En cada caso el proceso comprende dos reac- 
ciones nucleares consecutivas, la primera de las cuales es la formacion de un 
elemento radioactivo, la scgunda es la emision del positron. Para el aluminio 
se cumple 

13 A1 27 + ^^P^ + o« 1 (?) 
15 p3o > 14 Si 30 + e+ (8) 

En estas ecuacioncs e+ es el sfmbolo para el positron, mientras que n 
lo es del neutron. De esta formå la ecuacion (7) senala que el aluminio 
con una masa 27 y carga 13, reacciona con una partfcula a, de masa + 
y numero atomico 2, para formår fosforo, de masa 30 y carga 15, y un neu- 
tron de masa 1 y carga cero. La ecuacion 8 establece que el fosforo es radio- 
activo y se descompone para dar un positron y silicio de masa 30 y nu- 
mero atomico 14. 

Reacciones anålogas resultan también del bombardeo del nitrogeno, fluor, 
sodio, fosforo y potasio con particulas a, del bombardeo de diversos elemento s 
con protones o deutcrones, o bien, de la interaccion del plomo con l° s 
rayoi y. 

NEUTRONES 

La ecuacion (7) muestra un procedimiento de producir neutrones p° r 
bombardeo de un metal apropiado con las partfcula5 a. La reaccion dada 
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comprende la captura dc una de éstas por un nucleo de aluminio cori la 
consiguiente formacion del fosforo y la emision de un neutron. Otros métodos 
importantes de generacion de neutrones son el bombardeo de los åtomos 
del deuterio y litio con deuterones (d) 

,H ! + / J.,He 3 -F 0 n J (9) 

s Li 7 + X (P — * 4 Be B + „n 1 (10) 

y la interaccion del deuterio con la radiaciori y 

aH 2 + rayos y > JP + 0 n l (11) 

El reactor atomico es una fuente importantc de neutrones, donde se 
forman como resultado de la fision nuclear. Tales neutrones son råpidos, 
es decir, su encrgia oscila entre 1 y 10 MeV que disminuye considerable- 
mente al pasar a traves de la materia. Cuando su energia es menor de 1 cV 
se ohtiencn los neutrones lentos o térmicos, que son particularmente ade- 
cuados para la captura por diversos nucleos, y resultan muy efectivos para 
iniciar reacciones nucleares. 

Los neutrones son radioactivos y declinan, con un periodo dc vida media 
de 12.8 min, a protones y electrones, o sea, 

oti 1 = tp 1 + e (12) 

donde p es el proton. En este proceso hay un desprendimiento de energfa 
de 0.78 MeV por åtomo gramo. Sin embargo, los neutrones llevan a cabo 
generalmente capturas y reacciones antes de desintegrarse, dc aqui que su 
decaimiento resulte observable solo con las partfculas aisladas. 

RADIOACTIVIDAD ARTIFICIAL 

En 1934 I, y F. Joliot descubrieron que algunos productos de las reaccio- 
nes nucleares son inestables y tienden a modificarse en nucleos de mayor 
estabilidad por la emision espontånea de positrones. Desde entonces se han 
descubierto muchos de tales elementos, encontråndose que las emisioncs 
comprenden no solo positrones, sino tambicn electrones y radiacion y. Como 
cste tipo de radioactividad no surge espontåneamente sino por un bom- 
bardeo apropiado preliminar, el fenomeno se cfinoce como radioactividad 
artificial o indurida. En cada caso los elementos que exhiben este tipo 
de radioactividad son isotopes inestables de los elementos conocidos, que no 
aparecen entre los isotopos estables porque su periodo de vida es breve, y de 
aqui no cabe esperar que se encueritren en la naturale?a. 

Los elementos radioactivos artificiales se comportan dc nianera muy 
parecida a los naturales. Se desintegran en todos los caws dc acuerdo 
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a la misma ley, ecuacion (1), y exhiben periodos de r vida media caracte- 
risticos del elemento en cuestion. Ademås, aunque algunos se producen de 
diversas maneras, una vez formados se descomponen siempre con igual 
velocidad y tienen idéntico periodo de vida. Sin embargo, difieren en un 
aspecto, mientras que la radioactividad natural estå confinada a los nucleos 
de masa considerable ; la radioactividad artificial se p oduce en los ligeros 
también. Asi se producen no solo en el Bi 210 , Pb 208 , Pb 205 TP° y Au 198 , sino 
ademås en el H 3 , H 6 , Be 7 y C 10 . 

En la tabla 17-2 se dan algunos ejemplos de elementos radioactivos 
artificiales, los métodos por los cuales se producen, sus periodos de vida 
media y la naturaleza de la radiacion emitida. 



Tabla 17-2. Algunos elementos radioactivos artificiales 





Método de 


Periodo 


Radiacion 


Elemento 


produccion 


vida media 


emitida 


1H 3 


2 H2 + ^ 


12 aiios 




2 He« 


4 Be9 + 0 ^ 


0.87 seg 


e 


5 B^ 


S B« + ^ 


0.022 seg 






5 Bio + jrf 2 


20.5 min 


e + 


S C» 


e C" + 1 d- 


6000 aiios 


e 




fi 12 + iP 1 


10.1 min 


e + 


8° 15 


7 N« + x d 2 


2.1 min 


e + 




u Na» + ^ 


1 4 8 horas 


e 




„AI" + 


255 min 


e + 




lg Ar« + „n 1 


110 min 


e 




19 K 39 + c« 1 


75 min 


e + 




35 Br™ + 0 „i 


18 min 


e 




„SV" + 


4.0 dias 


e + 


T9 Au"B 




2.7 dias 


e 



TIPOS DE REACCIONES NUCLEARES 

Son posibles y se han observado una multitud de reacciones nucleares, 
que generalmente se clasifican dando la naturaleza de la partfcula de bom- 
bardeo y de la particula mås ligera en los productos. Asi, una reaccion (p> n ) 
es la que resulta de la accion de un proton sobre algun nucleo para produ- 
cir otro nucleo y un neutron. Anålogamente, una reaccion {d,p) comprende 
la accion de un deuteron para fonnar un proton. 

La tabla 17-3 da un numero de tipos de reacciones nucleares observadas, 
usando una notacion simplificada para su representacion. En todas ellas 
la suma de los numeros dc masa del lado izquierdo debe ser igual a la del 
lado dcrecho, y un balance igual se aplica a las sumas de los numeros atomi- 
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cos. Se han utilizado reacciones semejantes para preparar once elementos 
transurånicos que no aparecen en la naturaleza y que son: el neptunio (93), 
plutonio (94), americio (95), curio (96), berkelio (97), califomio (98), 
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y,n 


T_1 2 I _ til i _i 


IT t _ \ ti < 


P>7 


3L1I 1 ■+■ lp 1 = 4 £>e* ■+- y 


jLi 7 (p,7),Be s 


p,n 


jJLi 1 + ip 1 = 4 J5e r + 0 n l 


jLi 7 (p,n) l Be 7 


p,a 


jJjl' + lp* = itte* + 2Q* 


,Li'(p,«) 2 He 4 


d,V 


+ j# - ,,Na« + 




d,n 


,H» + irf* = s He' + «n' 


1 H'(rf,n) ! He' 


d,2n 


«U W + ,<i» - s ,Np'» + 2 „n 1 


,iU» 8 Ci,2 n)„Np»« 


n,y 


,«Cd"» + «n' = 48 Cd 114 + 7 




n,p 


7 Ni 4 + „»< = ,C" + ,p» 


jN»(»,p),C» 


n,2 n 


„U»« + „rt l = „Æ 1 " + 2 0 n' 


«U s » 8 (» J 2n)„TJ , » 


n,a 


!7 Co 5 ' + »n 1 = jsMn 68 + .«< 


«Co»»(n,a)»Mn" 


<*rP 


rN>< + 2 a< = s O" + ,p> 


,N»<a,p),0" 


a,n 


uAl" + 2 a< = 15 P" + „n> 


11 Al ! '( 0 ,n), i P» 


a,2o 


.iAtn'" + 2 <* 4 = „Bk»" + 2 on i 


9 .Am<a.2 nWBk"» 



einstenio (99), fermio (100), mendelevio (101), nobelio (102) y lauren 
cio (103). 

EL NEUTRINO Y EL ANTINEUTRINO 

En las desintegraciones nucleares que comprenden la emision de par- 
tfculas /?, los electrones expulsados tienen una distribucion de energfas E 
que alcanzan cierto valor måximo E , . Si se hace un balance de inasa- 

1 max 

energfa empleando de los electrones, se cumple el principio de conser- 
vacion de la masa-energfa, que no se verifica cuando las energfas de los 
electrones son menores del repetido valor senalado. Aun mås, se encuentra 
que tampoco se satisfacen las leyes de conservacion del spin nuclear y del 
momento angular. Para poder explicar estas dificultades, Pauli sugirio 
en 1927 que durante tales desintegraciones hay una emision de psrticuhs del 
nucleo, conocidas como neutrinos, cuyas propiedades preservan los princi- 
pios senalados arriba. Estas piropiedades dehen ser una carga 1 y masa 
iguales a cero, un spin de i(h/2a) , energfas que corresponden a — E, 

y las partfculas deben moverse con la velocidad de la luz. 

En 1934 Fermi indico que no solo existfa el neutrino, sino también un 
antineutrino, es decir, una pardcula idéntira al neutrino pero de spin opues- 
to. Ademås propuso que el decaimiento dc la radiacion /S se verifica de 
acuerdo con la reaction 

<>"' > ip' +e-\ v (13) 
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y la emision del positron va de acuerdo con 

^ > 0 re + e+ -5- v (14) 

donde v es el neutrino % v el antineutrino. Estos esquemas de decaimiento 
concuerdan bien con las experiencias. En 1953 Reines y Cowan lograron 
obtener una prueba directa de la existencia del antineutrino, y dedujeron 
entonces las propiedades del neutrino quc estån acordes con los requeri- 
mientos teoricos. 

ANTIPROTON I :S Y ANTINEUTROKES 

Las antiparticulas como ei electron y el positron. el neutrino y anti- 
neutrino, sugerian la posible existencia de antiprotoiies y antineutrones. 
En 1955 Segré y sus colaboradores en la Universidad de California, pro- 
dujeron antiprotones al bombardear una pelfcula de cobie con protones 
acelerados a energfas que sobrepasan 6 billones de electron \oltios (BeVJ . 
La masa y spin de los antiprotones se encontro que era idéntica con la de 
los protones, pero la carga era opuesta. es decir. —1. En experhnt'ntos and- 
logos, Cork y sus asociados, en 1956, obtuvieron antineutrones. Estos son 
idénticos que los neutrones pero su momento magnético es de signo opuesto. 
Como los electrones y los positrones, los protnnes y antiprotones, y los neu- 
trones y antineutrones se anulan entre si por colision para dar una divei- 
sidad de productos de descomposicion. 

MESONES E HIPERONES 

H. Yukawa predijo en 1935 la existencia dc partfculas nucleares con 
una masa inteimedia entre la del electron y el proton. Desde entonces se 
han encontrado tres clases de partfculas, llamadas nusones en los rayos 
cosmicos y en el laboratorio. Una variedad, el meson fi, se ha demostrado 
que tiene unas 206 veces la masa del electron y una carga que puede ser 
positiva o negativa. El meson n tiene una masa de 270 veces la del electron. 
y cargas positi\as unas veces y negativas o cero otras. Finalmente, los mc- 
sones K tienen una masa dc 970 veces la del electron y su carga puede ser 
positiva, negativa o cero. 

También se han obtenido de los nucleos, partfculas cuyas masas son ma- 
>ores que las del proton, tales como los hiperones cu\as masas son de unas 
2180, 2330 y 2580 veces la del electron en reposo. Algunas dc estas partfculas 
son eléctricamente neutras, y otras tienen Carga positiva o negativa. 

Los mesones e hiperones tienen una vida media muy corta. Dcpcndiendo 
de su naturaleza, los mesones se descomponen en otros de su dase, en elec- 
trones, positrones, neutrinos, antineutrinos y rayos y. Los hiperones a su 
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\ez dan ongcn a otros hiperones, mesones, neutrones y protones. El descu- 
brimimto dc estas particulas complica aiin mås una situacion, ya en sf bas- 
tante compleja. Hemos visto que el niicleo se puede considerar constitnido 
de protones y neutrones. Al mismo tiempo puede dar particulas a. electrones, 
positrones, neutrinos, antineutrinos, antiprotones, antineutrones, mesones 
e hiperones. Se desconoce como se originan todas estas particulas, ya que 
no existe una teoria que explique satisfactoriamente la estructura del niicleo 
atomico y sus fuerzas de enlace. 

FISION NUCLEAR 

Para lar reacciones nucleares descritas con anterioridad el cambio de 
mara producido por el bombardeo de un niicleo es siempre pequeno, y unas 
veces incrementa dicha masa o bien pierde algo de ja misma segiin que ha\a 
captura o emision de una partfcula, pero nunca hay una ruptura del nudeo 
que ocasione su fragmentacion en masas mucho menores. Sin embargo, en 
1934 Enrico Fermi descubrio que cuando el uranio se bombardeaba con 
riciitrones térmicos se producfan electrones y algunos productos extranos 
de fision. En 1939 Harm y Strassmann observaron que lo que sucede enton- 
ces es una ruptura del niicleo de uranio para formår fragmentos que tienen 
una masa y niimero atomico considerablemente menor al de este elemento. 
Asi encontraron que los dos fragmentos principales de Ja fision del uranio 
(Z= 92) eran el bario (Z = 56) y el lantanio (Z = 57). Este proceso es, 
por tanto, no una transformacion pequena del niicleo, sino un bombardeo 
drjstico d<' éste, que logra deshacerlo en fragmentos considerablemente 
menores. 

La investigacion posterior ha permitido establecer que de los diverses 
isotopos del uranio, uno de los responsables de la fision es el U 23, \ A la 
fragmentacion del åtomo acompana la emision de una enorme cantidad 
de energfa. Las mediciones indican que la energfa liberada es de 4 x l® 12 cal 
por åtomo gramo roto. Este enorme valor hace que se considere a la energfa 
atomica como una fuente de potencia. Sin embargo, la rcalizacion de tal 
perspectiva se enfrenta con una dificultad. El uranio comiin canskte de -an 
99.28% de U 23S , 0.71% de U 235 y alrededor de 0.01% de U 23 '. Para lograr 
desde esta mezcla isotopica el U 23 "' deseado, se requieron métodos de sepa- 
racion que den cantidades apreciables de este isotopo. Estos métodos re han 
desarrollado y sc encuentran bajo cl cuidado de la Comision de Energfa 
Atomica de Estados Unidos. 

El U 23S se hace fisionable por conversion en Pu =J,J mediante el bombar- 
deo ncutronico, con cl cual tienen lugar el conjunto de reacciones siguiente: 

9 ,U 238 + cn i > a ,U 23a 

SJ U 2J,J > .jjNp 2311 + e 

0> Np" 3 > „.Pu 230 -\- e 



756 Capftulo 17: Qufmica nuclear 



es decir. el U 238 se transforma en U 23a por captura de un neutron, el cual es 
radioactivo, y pasa por emision de un electron en el elemento transurånico 
denominado neptunio. Este, a su vez, es radioactivo también y emite otro 
electron para dar entonces el plutonio de numero atomico 94. El plutonio 
de igual manera que el U 335 lleva a cabo una fision. Otro isotopo fisionable 
es el U 233 , que se obtiene desde el Th 232 mediante irradiacion con neutrones 
lentos. Las reacciones que tienen lugar son las siguientes: 

00 Th 232 + on 1 > goTrr 33 

MTh «3 „ 9iPa23 3 + e 

9jPa 233 > 92 TJ233 + e 

FUSION NUCLEAR 

De los cålculos dados en la pagina 748, resulta evidente que se obtienen 
unas cantidades enormes de energfa en la formacion de nucleos mås pesados 
a partir de elementos mås ligeros como son el hidrogeno, deuterio y helio, 
es decir, por fusion de los åtomos ligeros en otros de mayor masa. Este pro- 
ceso de fusion es el responsable de la energfa radiante del sol y de la energfa 
liberada en la bomba de hidrogeno. 

En el caso solar se cree que la energfa se origina como consecuencia 
de las reacciones termonucleares 

jH 1 + Jfp >!H 2 + ^ + y 

,H 2 + jH 1 ► 2 He 3 + y 

= He 3 + 2 He' > 2 He* + 2 1 H 1 

en Jas cuales el cambio energético total es 26 MeV, y el efecto neto es la 
conversion de cuatro protones a un nucleo de He 4 . En las estrellas mås 
calientes tiene lugar la misma reaccion neta pero por un mecanismo inter- 
medio en el que se utiliza al carbono, nitrogeno y oxfgeno. En ausencia de 
protones, los nucleos de He 4 se pueden fusionar para formår Be a , que es capaz 
de reaccionar para formår elementos aun mås pesados. 

APLICACIONES 

Muchos de los isotopos y partfculas nucleares descritas en este capitulo 
encuentran una extensa aplicacion en los campos de ffsica, qufmica, biolo- 
gfa y medicina. Hemos visto como las partfculas a, neutrones, protones y 
deuterones pueden servir como proyectiles en la trasmutacion de los ele- 
mentos, para la produccion de la radioactividad artificial, y para la fision 
nuclear. Los rayos y se emplean en medicina para tratamiento del cåncer 
y también se emplean en estudio5 nucleares. En la primera aplicacion el 
radon que resulta de la descomposicion del radio, se recoa;e,comprime y sella 
en ampollas diminutas que se utilizan para tratar las arcas infectadas. 
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Los elementos radioactivos naturales y artificiales han sido empleado s 
para determinar la solubilidad de las sales diffcilmente solubles, y estimar 
el årea superficial de los ahsorbentes. Ambas de estas aplicaciones dependen 
del hecho de que un elemento radioactivo agregado al mismo elemento 
estable, se mantendrå en una relation definida independientemente del estado 
en que dicho elemento pueda encontrarse. En consecuencia, cuando por 
ejemplo, una traza de plomo radioactivo se agrega a una solucion de plomo 
ordinario, y este elemento se precipita bien sea como sulfato, o cromato, 
una determination de la radioactividad del filtrado, da la concentracion 
del plomo aun disuelto. Anålogamente, de la actividad de un material 
absorbido de una mezcla de isotopos estables y radioactivos es posible esti- 
mar el grado de absorcion, el numero de moléculas absorbidas y el årea 
cubierta por éstas. 

Se han empleado isotopos estables y radioactivos para seguir el curso 
de las reacciones quimicas y fisiologicas. Usadas de esta manera estas sus- 
tancias se conocen como trazadores isotopicos. El deuterio y los isotopos de 
carbono, oxigeno y nitrogeno, se han empleado para aclarar el mecanismo 
de las reacciones, y seguir el curso que toman estos elementos al pasar 
por un organismo animal. En el primer caso se miden las velocidades de 
reaccion con las especies isotopicas ordinarias, luego se incorporan los isotopos 
mås ligeros o pesados, y se vuelven a deterritinar las velocidades. De tales 
datos frecuentemente es posible deducir el camino seguido por la reaccion, 
y de aqui el mecanismo. En el trabajo fisiologico se acostumbra utilizar 
isotopos no comunes incorporados en diversos alimentos, tales como D y O 
en agua o carbohidratos, N en protemas, C en carbohidratos o grasas, 
para alimentar a los animales, y luego se estiman las concentraciones de 
éstos en los diversos organos. De la acumulacion de cualquiera de estos 
trazadores en un organo es factible decidir a donde va cada alimento. Tam- 
bién de esta manera se han utilizado al fosforo y al yodo radioactivos. 

Otra aplicacion interesante de los isotopos es en las reacciones de Inter- 
cambio. Cuando un compuesto que contiene grupos hidroxilo y carboxflico 
se coloca en agua pesada, se encuentra que el deuterio se intercambia por 
los åtomos de hidrogeno ordinario en estos compuestos, hecho que- indica 
que el hidrogeno no se halla eståtico, sino que se ioniza y es reemplazado por 
åtomos de deuterio. Un intercambio anålogo tiene lugar con los hidrogenos 
del acetileno, acetona y cloroformo, pero no en algunos hidrocarburos 
parafinicos. De igual manera se encuentra que varios halogenos intercam- 
bian con sus iones en solucion lo que indica un equilibrio movil en action, 
excepto en los haluros alcalinos. Un hecho de relieve puesto de manifiesto 
por estudios de intercambio, es que los åtomos de azufre en los sulfatos no 
se intercambian mientras que lo contrario sucede con los tiosulfatos. Mien- 
tras que no hay interrambio entre los iones manganoso y permanganato, 
hay uno muy råpido entre los iones manganoso y mangånico. 



758 Capitulo 17: Quimica nuclear 



REFERENCIAS 

1 Calvin et al , Isotopic Carbon, John Wiley & Sons, Inc , Nueva York, 1949 

2 Friedlander y Kennedy. Introduction to Radiochemistry, John Wilcy &. Sons, 
Inc., Princeton, Nueva Jersey, 1955. 

3 A. Glassner, Introduction to Nuclear Science, D Van Nostrand Company, Inc , 
Princeton, Nueva Jersey, 1961 

4 I. Kapian, Nuclear Physics, Addison-Weslev Publishin^ Company, Reading, Mass, 
1955. 

5 Pollard y Davidson, Applied Nuclear Physics, John Wtley & Sons, Inc , Nueva 
York. 1951. 

6 R. S. Shankland, Atomic and Nuclear Physics, The Macmillan Company, Nueva 
York, 1960. 

7 Wahl y Bonner, Radwactivity Applied to Chemtstry, John Wiley & Sons Inc, 
Nueva York, 1951. 

8 A. Weissberger, Physical Methods of Organic Ckemistry, Interscience Publishers, 
Inc., Nueva York, 1960, capt'tulos 50 y 51. 

9 Whitehouse y Putnam, Radioactive Isotopes, Oxford Universit> Press, Londres, 
1953. 



PROBLEMAS 

1. (Cuantos protonrs y neutrones hav en un nucleo de plomo. de masa atomica 
206? 

2. Suponiendo que el nucleo del problema L estå constituido de partfculas a 
y neutrones. ,Cuåntas particulas de cada clase se h^llarån presentes? 

3. El uranio de masa 235, lleva a cabo la desintegracien radioactiva natural 
con la emision de una pardcuia a ( a ) ^Cuål es la masa y el niimero atomico del 
producto? (b) ,;Cuil es el elemento formado' Respuesto. (b) Torio 

4. El Pu 241 es radioactivo y se descompone con la emision de una partfcula /3- 
(a) c Cuål es la masa y el niimero atomico del producto? (b) < Cuål es el elemento 
formado? 

5. El Rn- J2 tiene un periodo dc vida media de 3 83 dias C Q U ^ fracoion de la 
muestra quedara sin de^coinponer después de diez dias' 1 Respuesto, 0 164. 

6. Para el Na 24 , tj/j = 148 h t En cuanto tiempo una muestra de esta sus- 
tancia perderå un 90% de su intensidad radioactiva? 

7 Una muestra de radioactivo dio con un contador Geiger 3150 impulsos 
por min- 1 después de cierto tiempo, y 3055 impulsos min- 1 exaUamcntc una hora 
mas tarde. Hallar el periodo de vida media de cste elemento, 

8. Se coloca un g dc Ra en un tubo de vacio cuyo volumen is 5« Suponiendo 
que cada nucleo de Ra da 4 åtomos de Hc, que quedan retenidos en el tubo, i cuål 
sera la presion parcial de He produrido al final de un ano. si la teniperatura ps de 
27 0 C , El periodo de vida inedia del Ra es 1590 aflos Respuesta- 28.5 mmH? 

9. La velocidad de descomposirmn radioactiva que lorrcsponde a 37 X 10"' 
desintegraciones. por segundo se llama un curie. c Qué jicso de Ra 22 ", cuyo periodo 
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de vida media es de 1620 anos, se precisarå para dar un rnihcurie de radiacion? 

Respuesta- 10" 3 g 

10. cQué peso de Ri— 3 cuyo l 1 , = 14 8 dias, se requiere para dar un milicurie 
de radiacion? 

11. Una muestra de sustancia radioactiva presenta una intensidad de 2 30 mili. 
Curies al cabo de un tiempo t. y una intensidad de 1 62 milicuries 600 scg después 
r Guål es el periodo dc vida media del material radioactsvo? 

12. El Et) Ac- 2S es un isdtopo que aparcce en una de las series radioactivas natu- 
rales. t K cual de ellas pertenece? 

13\ ;A qué serie radioactiva pertenece el s ,jAC""? 

14. Calcular en MeV la energia equivalente a un peso atomico gramo de elec- 
trones en reposo. Respuesta. 0.511 MeV. 

15. Teniendo en cuenta la variacion de masa del electron con la velocidad. 
calcular en MeV la energia total equivalente de un pesa atomico gramo de electrones 
que se mueven con una velocidad ijrual a la mitad de la lu/,. c Qué fraccidn de la 
energia total es la energia cinética de los electrones? 

16. Repetir el problema 12 para electrones que se mueven can una velocidad 
isfual a 0 9 de la luz. 

17. El peso atomko del ^Kr 84 ej 83.9115. Calcular: (a) el defecto de masa, 
(b) la energia de enlace en MeV, y (r) la energia de enlace en MeV por nucleon, 
para este isdtopo. Respuesta: (c) 8.71 MeV 

18. Para el 9: .U 238 la energia de enlace por nucleon es 7.576 MeV. ^Cuål es el 
peso atomico de ente isdtopo? 

19. Cuando se bombarctea el 3 hi s con neutrones, emite particujas u. Escribir 
una ecuacion balanceada de la reaccidn nuclear mvolucrada. 

20. Al bombardear el ^Kr" con deuterones, se emiten protones. Escribir la 
ecuacion para la reaction nuclear. 

21. El bombardeo del Au 1,T ron neutronen d i origen al „ B \u l,s . Esta ultiraa 
sustancia es radioactiva y emrte electrones Escribir las ccuaciones para este proceso. 

22. El j-jAl^ 7 por el bombardeo ron particulas a da origen al ^P' 11 , que es radio- 
activo y emite un positrOn Escribir las ccuaciones de lar reacciones nucleares com- 
prendidas. 

23. El ^jpu 230 capturx un neutron para formår el , M Pu J, °. Este ultimo captura 
otro neutron para dar el , u Pu 341 radioactivo, que se descompone con la emisidn 
de un electron Escribir las ecuaciones de los cambios nucieares. 

24. Para la reaccidn termonuclear 4 jH 1 — * 2 He 4 la energia liberada es de 26 MeV 
por peso atomico granio de He formado. A su vez, el calor de combustion de un 
gramo de carbon es de unas 7200 cal por gramo. ^Cuåntas toneladas de carbon 
se lequerirån para producir igual cantidad de energfa? 



1 > 



18 

MECANICA ESTADISTICA 



Un sistema macroscopico estå compuesto de gran numero de constitu- 
yentes microscopicos, tales como åtomos, moléculas, o iones. La termodi- 
nåmica define las propiedades de equilibrio de un sistema macroscopico. 
en funcion de las variables de que depende. Asi la energia de un gas varia 
con la temperatura, volumen y numero de moles del gas presente. Las pro- 
piedades del sistema se hallan determinadas para valores fijos de las varia- 
bles y cambian si lo hacen éstas. Ademås, las propiedades se evaluan cuando 
se hacen mediciones macroscopicas seguras. pero la termodinåmica nunca 
presenta interés acerca de la naturaleza. estructura y estados energéticos 
de los constituyentes microscopicos, ni acerca de la formå en que estos 
ultimos factores se combinan para dar las propiedades macroscopicas del 
sistema observado. 

Es evidente que las propiedades termodinåmicas de un sistema no son 
independientes de la naturaleza y estado de los constituyentes microscopicos 
que lo componen. Por tanto. debe ser posible calcular las propiedades macros- 
copicas de los sistemas, mediante la suma adicuada de las microscopicas. 
La mecdnka estadfstica es el årea de la ciencia que concierne ion este pro- 
blema, tanto para los sistemas que se encuentran en equilibrio o fuera de él. 
Aqiu trataremos unicamentc con los aspectos del equilibrio. 

LA PROBABILIDAD TERMODINÅMICA DE UN SISTEMA 

Considetcmos el sistema constituido cl c N paiticulas distinguibles e \<\én- 
ticas, tales comn las moléculas de los gases, a la temperatura T, volumen V 
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\ una encrgia total E. En este sistema, no todas las partfculas tienen la 
misma energfa promedio E/X Si cada partfcula posee n niveles energético* 
disponibles, entonces existirå una distribucion de las partfculas entre dichos 
niveles tal, que para el de energfa e a existen n 0 . en el de energfa e x hav n 
y asf sucesi\amente. La distribucion no altora e! hecho de que la suma de las 
partfculas existentes es N. es decir: 

in, = X (1) 

y la energfa total del sistema es E; por tanto 

Xn.e, =£ (2) 

Es evidente que existen muchas maneras por las cuales las partfculas se 
distribuyen entre los diversos niveles, satisfaciendo siempre las ecuaciones 
(l) y (2). Ahora nos hallamos interesados en el niimero posible de tales 
distribuciones. El problema es anålogo al del icparto de N bolas enumera- 
das entre n cajas, de formå que una de éstas oontenga n, bolas, la segunda 
ni, etc. La respuista matemåtica del problema c s 

W ' = i i ^' i W 

donde W es el numcro de arreglos posibles, N! es el factorial de N y rcpre- 
senta el producto ( 1 X 2 X 3 X 4 . . . N) , e igual significado tienen los 
términos del denominador. Asf. si A r = 6 y n 0 =■ 1, n 1 = 2, n* — 3, rcsulta 

..„ 1x2x3x4x5x6 

W = = 60 

1(1 x 2 ; ( 1 x 2 x 3) 

A la cantidad W sc designa como probabilidad termodmdmica de un siste- 
ma de partfculas distinguibles. Al tomar logaritmos de ambos lados. la ecua- 
cion (3) resulta 

In W = In N\ - [ln n 0 \ + ln n,! + ln n 2 \ + . . . In n,!] 

-ln.V'.-Slnn, 1 ( 4) 

Cuando N es grande, por ejemplo el numero de Avogadio, el valor de !n N! 
resulta aproxirnable por la formula. de Stirling, es decir, 

ln A! = A T lnA' - X ( 3) 

Bajo estas condiciones, n, cs grande tambk'n, y de aqul 

i ln n,' _ - X«i !n n, — S«, 



^n, ln n t — N 



(6) 
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Al sustituir las ecuaciones (5) y (6) en f4\ la ultima se transfonna en 

In W = .V ln A T - .V - Sn, ln n 4 + N 

= N In X -^njnn, (7) 

LA DISTRIBUCION MAS PROBABLE 

Se demuestra en mecånica estadfstica que la distribucion mås probable 
de particulas en un sistema, es aquélla que hace que W sea måximo. Pero 
las condiciones del måximo son que 8W, y de aquf, S ln W' deben ser iguales 
a cero. Al aplicar esta condicion a la ecnacion (7) ohtenemos 

S ln W = 5Zn t In n t = 0 

\ por tanto 

S(l + \nn t )8n t = 0 (8) 

Al mismo tiempo. resulta de las ecuaciones (1) y (2), teniendo en cuenta 
que \ y E son constantes. que 

ZSn, = 0 (9) 

5e»S" 4 =0 (10) 

Si las dos ultimas ecuaciones se multiplican por los coeficientes indetermina- 
dos å y P, y se suman a la ecuacion (8). rcsulta 

S(ln», + 1 + «' + p ev )&n % = 0 
6 S{lnn, + a + J3e08n. "-0 (11) 

donde a = a' 1. Pero con las iestriccion.es impuestas por la constancia 
de E y N. las variaciones de n h pueden tener lugar de formå independiente. 
sin necesidad de que valgan cero. En consccuencia, para satisfacer la ecua- 
cion (1E, cada término de la sumatoria debe ser igual a ceio. Por lo tanto 

!n n, + <t + /?£,= 0 
% n t = e - a e-?*. (12) 

El valor del término e'" se encuentra mediante la ecuacion (1). Comri 

N = S?«, - e~ a Se~^ 
N 

- (13) 

También al utihzat la ecuacion (2) en la determinacion dc la energi a. dc 
un gas, se demuestra que 

<14) 
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donde k es la constante de Boltzmann. Al colocar las ecuaciones (131 y (14) 
en (12), resulta 

Ne~*J kT 



e -Z,/kT 



(15) 



Para lograr una generalizacion de la ecuacion (15) es necesario intioducir 
ligeras modificaciones. En la discusion anterior hemos admitido de una 
formå tåcita que cada nivel energético estå sin degeneracion. es decir, 
estå constituido de un solo nivel. Sin embargo, si no sucede esto, debemos 
asignar a cada nivel cierto peso estadfstico, g t , y la ecuacion (15) se con- 
vierte en 

n, g^J kr 



(16a) 



= - (16b) 

Q 

dondt- Q = t gl e~^ T (17) 

se denomina funcion de particion del sistema. 

La ecuacion (161 se conoce como ley de la distribucion de Boltzmann, 
y da, a una temperatura cualquiera T, la fraccion de particulas en un siste- 
ma que en el estado mås probable o estado de equilibrio posee la energfa e,. 
Esta ecuacion nos da la distribucion mis probable de particulas de un siste- 
ma entre todos los niveles de energfa disponibles. 



LA FUNCION DE PARTICION 

La relacion del numero de particulas en un estado cualquiera e„ rela- 
tiv o a otro de energfa e 0 , se deduce a partir de la ecuacion (16a . que es 



.)/kT 

(18) 



g« 

Es conveniente, por razones de cålculo, considerar a e<> = 0 y tomar todos 
los restantes valores con relacion a este estado base. Con ello, la ecua- 
cion (18) nos da 

fii= — f ,rV« (19) 

go 
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y al sustituir esta ecuacion en ( 1; , obtenemos para N 



9a go go 
= -føo + øie—'* r + g,e-»i k * + • ■ ■) 



n 0 V 



(20) 



Como veremos en seguida, es posible expresar las propiedades termodinå- 

micas del sistema en funcion de Q y de las derivadas (3InQ/tT)y y 
fe' 2 In <2/37" 2 ) v . Se puede demostrar por diferenciacion de la ecuacion 117) 
que 

mi -m) -(%)'-*(%)] m 

donde Q' = ^ f. ff-'-'W (23) 

En consecuencia, cuando sea necesario, se puede obtener Q y sus derivadas 
por las sumatorias, de las ecuaciones (17), (23) y (24). 



SISTEMAS DE PARTICULAS INDEPENDIENTES 

En la discusion que sigue nos confmaremos a los sistemas de particulas 
independientes, es decir, aquéllos donde no existe interaccion entre sus cons- 
tituyentes elementales y cuya energfa total cs simplemente una suma de 
energfas individuales. Los sistemas que satisfacrn con csta condicion son 
les gases ideales, y de aqui que las relaciones que se obtengan se aplicarån 
unicamente a ellos. En relation a esto. debe recordarce que la energia de 
los gases ideales es independiente dc la presion y volumen, siendo funcion 
unicamente de la temperanira > cantidad de gas considerados. 

Adeinas, en lo que sigue tomareinos el numrro de Avogadro N, de ma- 
nera que las expresiones dadas correspondan en todas las ocasioncs a L mol 
dc gas. 
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LA ENERGIA DE UN SISTEMA 

Si designamos por E a la energfa total de un sistema y E 0 la correspondiente 
al estado base. Entonces 

£ — £0 = 271,6, (25) 

donde 11 j es el numem de partfculas presentes en el niv el energético e, rela- 
tiv o al estado base, y la sumatoiia se efectua para todos los estados presen- 
tes. La climinacion de n a /g 0 entre las ecuacioncs (19^ y (20) da 

y de aqui que la ecuacion (25 1 adquiere la expresion 
E - E a = jV ^ g,t,e--»< T 



Pero la ec. (21 
muestra qut 

v pot lo tanto 



mucstraque {QI/Q) = T (d_^Qy 



(26) 



E-E, = RT^-^f) v (27) 
donde la constante de los gases R ha rido reempla/ada [ror /cA T . 



SEPARACION DE LA FUNCION DE PARTICION 

Para los. sistrmas en donde no existe una interaccion de las partit ulas, 
la rnergia total del sistema puede escribirse como la suma de la de trasla- 
c ion, rotacion. vibracion y electronica, rsto es. 

E = Et + E. + E, Er (28) 

Si usamos ahoia la ecuacion (27) paia expiesar rada formå de cnergia 
separadamcnte. obtenemos: 



E, - 




= RT 2 


E r - 


flow 


= RT- 


E, - 


Eo(v) 


= HT? 


E e - 


Eou) 


= RT 2 



(29) 
(30) 
(31) 
(32) 
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donde Qt, Q„ Qv y Qj- son las funciones de particion de las encrgias de 
traslacion, rotacion, vibration y electronica. Al sustituir la ecuacion (27) 
que nos da E, asi como las expresiones anteriores de las diversas formas de 
cnergia, en la ecuacion (28' resulta 

f d ln Q, \ /^lnQA 
^ V, ^ /v V aT /v 



= £0 + RT 2 



y de aqui 



d-\n4Q t Q T Q v Q e ) 



dT 

Q = 0,0,0.0. 



j 



(33) 



La ecuacion (33) hace posibir considerar por separado cada valor de Q.„ 
y la contrihiicion que cada uno hace al \alor total de una propirdad termo- 
dinåmica. Esta ultima se obtiene como una suma de las contribuciones 
individuales. 



LA FUNCION DE PARTICION PARA LA SRASLACION 

Hemos visto eri el capftulo 1 1 que las enei^ias de una partfcula que se 
mueve en una caja rectangular cuyas dimensionos son a, b y c, se hallan por 
nicdio de la ecuacion (51) de aquel capftulo, es decir, 



(vå + ^ , vå\ 

V« 2 6 2 " r c 2 ) 



(34) 

8 rn ' 



Aqui se recmplazo por E por £( para mantener una consistencia en la nota- 
tion. Para la traslacion g t — 1 . Qt estå dado por la expresion 

Q, = Se-«'*'' 

= 2e &mkT\o*/ e 8mkT\b>/ e »mkT \ c' f (oO) 

Consideremos ahora cl motimicnto en la dirercion v unicamente. La funcion 
de particion Q* para este movimiento es tara dada poi 

Como los niveles de eneigia so encuenttan muy pioxunos, pntlcmos rectn- 
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piazar la sumaturia de la ecuacion (36) por la integral 



(37) 



Obviamente, se obtienen expresiones anålogas en el movimiento segun las 
direcciones de y y z. Asi ob tenemos desde la ecuacion (35) 



Qt = Q&yQ* 

(2 TrmkT)* 1 * 



- 2^4^ v ™ 

donde V es el volumen del reciplente ocupado por la partfcula 

LAS FUNCIONES TERMODIN AMIC AS EN LA TRASLACION 
Al tomar logaritmos en la ecuacion (38)resulta 



h 

y por lo tanto 



ln Q, = ln (2 * m £> mv + %lnT (39) 



Como Eoto = 0. al sustituir la ultima ecuaciiin en (29) obtendremos 

Et = y 2 RT (41) 



H, = E t + RT 

= %RT (42) 



Désde las cuales 



La entropia de traslacion del sistema resulta entonces 

St=So(n + ^ C -^-dT (45) 
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donde S tt(t) es la entropia de traslacion del gas para T = Q Al diferenciar 
la ecuacion (29) respecto a T a V constante resulta 

c --e4H^') r ] W 

que al colocarse en (45) nos da 



ion se integra por partes, con lo cual resulta 
S, = S m +RT (^j^) + RkiQt — RlnQo 



(47) 



f0(0 

donde Qou> es el valor de Q t a T = 0. Ademås se demuestra que 

So( t) =R\nQom -RlnN + R 
y de aqui que la ecuacion (47) se transforma en 

Finalmente, al sustituir el valor de ln Q ; de la ecuacion (39) y ^* 
por su valor dado por la ecuacion (40), obtendremos 

t S t = R[% ln Af + % ln T + ln V] + d (49) 

donde Ci = R + Vz ln (^J - Y% ln AT J (50a) 

= -11.073 cal grado-' (50b) 
yM = mN es el peso molecular del gas. 

Se obtiene otra formå de la ecuacion (49) al hacer V = RTJP Enton- 

ces, 

S t =R[%\nM + %\nT~\nP] + C 2 < 51 ) 
donde C z = C, -f R ln R (52a) 

~ -2.315 cal grado-' (52b) 

Si 

conocemos Et, Ht y ^£> se obtienen con facilidad las energfas libres de 
Helmholtz y de Gibbs. Como A t z ~ E t — TS tf obtendremos a partir de las 
ecuaciones (41) y (49) 

~ = -Kf%lnM4-%lnT + lnV]+ (%R- C,) (53) 

De una manera similar, para F t =H t — TS t obtenemos de las ecuacio- 
nes (42) y (51) 

F t 

— = ~Rl*\nM + %lnT-\nP]+ (%R~C 2 ) (54) 
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Al usar las ecuaciones anteriores V se expresa en cc, P en atmosferas, y R 
en el log en atmosferas-ccmol -1 grado-'. Sin embargo, cuando R no estå en 
formå logaritmica, se puede expresar en calorias mol -1 grado-', si desea. 
mos obtener las cantidades termodinåmicas en calorias por mol. 

El estado eståndar para un gas ideal es el de éste a 1 atm de presion. 
Puesto que E t , H t , C P(J) y C„ (t ) para un gas ideal son independientes de la 
presion, las ecuaciones (41) a (44) dan directamente estas cantidades para 
el estado eståndar. Sin embargo, para obtener S°, A° t y F° t , P debe ser igual 
a la unidad en las ecuaciones (51) y (54) y V = RT/P — RT en (49) 

y (53). 

GASES MONOATOMICOS 

Los gases monoatomicos a temperaturas mcxteradas son sistemas que 
presentan solo traslacion. A temperaturas elevadas llevan a cabo una exci- 
tacion electronica que debe tenerse en cuenta al calcular la energfa, entro- 
pia, etc, de estas sustancias. La tabla 18-1 compara las entropias de varios 
gases raros obtenidas mediante la tercera ley y calculadas mediante la 
ecuacion (51). El acuerdo entre estos dos conjuntos de valores estå dentro 
de la incertidumbre propia de las mediciones de la tercera ley. 



Tabla 18—1. Entropias de gases monoatomicos a 25°C 





S° — calorias mol - 


1 grado- 1 


Gas 


Ec. (51) 


Tercera ley 


Neon 


34.95 


35.01 


Argon 


36.99 


36.95 


Kripton 


39.20 


39.17 



FUNCIONES TERMODINÅMICAS PARA LA ROTACION, 
VIBRACION Y EXCITACION ELECTRONICA 

Si designamos por Qi a la funcion de particion para la rotacion, vibra- 
cion o excitacion electronica, entonces la energfa correspondiente a Q.i sera 
de acuerdo con la ecuacion (27) 

y por lo tanto 
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Ademås, como unicamente la traslacion contribuye a la presion, PV = 0 
para los movimientos internos. En consecuencia, para éstos 

Hi = £i (57) 

y CpH) — Cvit) (58) 

Al utilizar igual argumento que el empleado en conexion con la entropia 
de traslacion, obtenemos para Si una expresion parecida a la ecuacion 
(47), es decir, 

Si = S m + RT (^^) F + R ln Qi , - R to Q.« 

Sin embargo, aqui 5 0 <») =Rln£>o(i). De aquf 

4 = R ln & + ÆT (^) F (S« 

Ademås, con PV = 0, Fi = Ai = Ei — TSj. Utilizando las ecuaciones (56) 
y (59) obtendremos 

Fi - £om = - RTln Qi (60) 

Como las funciones termodinåmicas para la rotacion, vibracion y excita- 
cion electronica no dependen de la presion, las ecuaciones anteriores dan 
directamente los valores eståndar de éstas. La inspeccion de las ecuaciones 
anteriores muestra que para hallar las diversas funciones necesitamos el 
ln Qi y sus derivadas primera y segunda respe;to a T. Para obtener éstos 
necesitamos Qi como funcion de T, o datos espectroscopicos que permitan 
calcular 'Qi, Q\ y Q'f. 



ROTACION 

La energia rotacional de una molécula, e, depende del numero cuån- 
tico rotacional J. Ademås, para la rotacion gi = (2/ "I" 1). De aquf que 
la funcion general de particion para la rotacion estå dada por 

Q r =%(2}+ \)e~'^ (61) 

Sin ninguna simplificacion ni supuesto, Q, se obtiene a partir de los espec- 
tros de rotacion de una molécula al llevar a cabo la sumatoria de la ecua- 
cion (61). Q' T y Q" se obtienen de las sumas indicadas en las ecuaciones 
(23) y (24).Desde éstas es posible calcular las contribuciones rotacionales 
a las diversas cantidades termodinåmicas. 

Este procedimiento, aunque es exacto, es muy laborioso. Asi, para hallar 
Q' r y Q'' del CO(g) a 25°C J es necesario tener casi 40 términos para 
cada cantidad. Por esta razon es deseable simplificar el cålculo para obtener 
uxpresiones de Q r a partir de modelos de la conducta rotacional de una 
molécula. 
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Para una molécula diatomica el modelo mås simple es un rotador rigido, 
para el cual la ecuacion (17) del capftulo 16 nos da 



J(J + 1) (62) 



La sustitucion de la ecuacion (62) en (61) nos da 

Q, =5(2J + 'w+d (63) 
donde a = (64) 

Si suponemos que los niveles de energfa se encuentran muy proximos en- 
tre si, lo que sera cierto cuando a K 0.01, entonces la suma en la ecua- 
cion (64) puede reemplazarse por la integral 



Q r = ± f'(2J+l)e-^+»dJ 



(65) 



donde el factor de simetrfa, o, es 2 para moléculas simétricas tales como 
0"0 16 6 CFCP 5 , y 1 para las disimétricas como el HC1, CO u 0 16 0 18 . 
La integracion de la ecuacion (65) darå 



o, - — 

_ 8 T*IkT 
ah 1 

de la cual se deduce 



(66) 



ln Q T = ln (^^) + In T (67) 

(68) 



i 



T 2 



(69) 



Estas expresiones se pueden reemplazar en las ecuaciones (55) a (60) 
para obtener las contribuciones rotacionales a las diversas cantidades ter- 
modin åmicas. 

Cuando a > 0.01, la ecuacion (66) se modifica por 

«' = r„( 1 + i + S) <™> 

Con ésta, se logran resultados satisfactorios para valores de a hasta de 0.30. 

Las ecuaciones (66) 6 (70) se aplican también a las moléculas lineales 
poliatomicas. En estas ultimas o- — 1 si la molécula no tiene ningun piano 
de simetrfa, como en cl caso NNO, y f 2 si hay un piano de simetrfa 
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presente, como, por ejemplo, en 0S0 . Para las moléculas no lineales rigi- 
das Q, estå dada por 

cr/2' 5 

donde I r , L, e 7 3 son los momentos de inercia principales de las moléculas 
para la rotacion respectiva alrededor de los ejes x, y y z. Aqui o es el nu- 
mero de posiciones equivalentes de la molécula cuando ésta gira alrededor 
de los ejes de coordenadas. Asi, para el H 2 S o el H 2 0, o = 2} para el 
NH 3 6 AsH 3j a = 3; para el CH,, o ~ 12; mientras que para el SF S , 
« = 24. 

El uso de las ecuaciones anteriores se ilustran con el cålculo de la entro- 
pfa eståndar del CO (g) a 25°C A esta temperatura el CO estå aun en 
sus niveles electronicos y de vibracion rmnimos, y de aqui S° = SQ+ 5". 
De la ecuacion (51) hallamos que S° t = 35. 93 ue mol -1 . La suma directa 
de los niveles rotacionales observados espectroscopicamente da Q r = 112.89 
y Q' r = 112.66. Al sustituir la ecuacion (21) en (59), la expresion de 
SI nos da 

SI = R [in Q T + | j 

- 1.9872 [in 112.89 + J^] 

- 11.38 ue mol-' 

Por lo tanto, S° = 33.93 + 11.38 = 47 .31 ue mol- 1 a 25°. Si en vez de 
la suma directa empleamos la ecuacion (66) que nos da Q, del rotador 
rig-ido con / = 14.49X 10~ 40 gcm 2 y o = 1, entonces resulta Q r = 107.27. 
De aqui que por la combinacion de las ecuaciones (68) y (59) obtendremos 

S° = R[\n Q r + 1] 

= 1.9872[ln 107.27 + 1] 
= 11.28 ue mol" 1 

y S° — 35.93+ 11.28= 47. 21 ue mol- 1 . El uso de ia ecuacion (70) para 
calcular Q, no mejora el resultado significativamente. 

VIBRACION 

Una molécula diatomica tiene solamente un modo y una sola frecuencia 
fundamental de vibracion v 0 . Considerada como un oscilador armonico, la 
energia vibracional de tal molécula estå dada por la ecuacion (22) del 
capitulo 16, es decir, 

*'„= O + ^)llv„ 
— 'Ahva -f" vhvr, 
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donde e 0 w = ^hv 0 es la energia del punto cero del oscilador, y 

e v = vhv 0 (72) 

es la energia del oscilador relativa al estado base. Como para la vibracion 
gi — 1, la funcion de particion vibracional de tal molécula es 

Si ahora hacemos 

entonces la suma mostrada en la ecuacion (73) se puede evaluar y nos da 

Q' = T^=1 (75) 
La diferenciacion de este Ultimo, respecto a T para V constante nos da 

V dT 1 }v r 2 L(e- - l) s e- - lj (U) 

Cuando se sustituyen las ecuaciones (73) a (75) en (55) a (60), se ob- 
tienen expresiones analfticas de las contribuciones vibracionales a las di- 
versas propiedades termodinåmicas, 

La labor involucrada al usar estas ecuaciones para los cålculos se evita 
con las tablas disponibles para el oscilador armonico que da para los valores 
de u o v/T los correspondientes de (E — E a ) v jT, (F — E„) v /T, y C vm . 
De los dos primeros, es posible calcular S, utilizando la relacion 

_ (E — E 0 ) v (F — E 0 )v 
>jp ™ 



puesto que PV = 0. De aqui para la vibracion H v — E„ A, — F r y 

Cp(E) = Cr>{v)- 

Las moléculas poliatomicas lineales que contienen n åtomos poseen 
3 n — 5 modos de vibracion, mientras que las no lineales timen 3 n — 6 
modos. En consecuencia, tales moléculas también poseen estos numcros 
de frecuencias de vibracion fundamental. Al tratar con ellas, es usual 
utilizar las ecuaciones anteriores para cada modo vibracional en formå 
separada, y sumar entonces las contribuciones separadas a fin de obtener 
la total debida a la vibracion para una propiedad termodinAmica par- 
ticular. Se ilustra este procedimiento con el ejemplo siguiente. Supon- 
gamos que se desea hallar S° del C0 2 (g) a 25°C. Este gas es de molécula 
lineal y por tanto posee (3 X 3 — 5) ~ 4 frecuencias de vibracion fun- 
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Tabla 18-2 Entropia vibracional del CO, (g) a 25°C 





T 


T 


(Fo - El), 
T 


si 


672.3 


2 255 


0 2618 


-0 0791 


0.341 


672 3 


2.255 


0.2618 


~0 0791 


0.341 


1351.2 


4.532 


0.0192 


- 0 0029 


0.022 


2396.4 


8.038 


0 0002 


- 0 0000 


0.000 








Total 


0.704 



damentales. Los numcros de onda son = ~vz ~ 672.3, = 1351.2 y 
vi -- 2396.4. Con estas frecuencias y las tablas mencionadas antes, se ob- 
tienen los resultados que se muestran en la tabla 18-2. De aquf que la. 
contribucion vibracional a la entropia del C0 2 (g) a 25°C es 0.70 ue 
mol - 1 sobre un total de = 5 1 .05 ue mol - 1 . 

LA FUNCION DE PARTICION ELECTRONICA 
La funcion de particion electronica estå dada por 

donde s e es la energia electronica referida al estado base. A temperaturas 
ordinarias la mayoria de los åtomos y moléculas se encuentran en el estado 
base y, por tanto, s e — 0 y Q e = g 0 . Sin embargo, no sucede siempre 
asf. En un caso cualquiera, se emplea siempre una suma para hdllar 

Q' e Y Q"- 

La tabla 18-3 muestra datos e ilustra los cålculos de Q e , Q.' y Q" 
del Ni (g) a 25 °C Aquf g, = (2 / -f- 1), donde J es el submdice del tér- 
mino espectral, y ~ es la frecuencia en cm-' de los niveles de energia 
referidos al estado base. Conociendo los valores de Q e , Q' g y Q" es po- 

Tabla 18-3 Cålrulo de Q r , Q' y Q e " para el Ni(g) a 25°C 



Termino / u\ _ f /lT f 

espectral gt s _ cm -> (c x l0 u ^-..ht ^ \ kT ) e ' * \ kT 



»F 4 9 0 0 9 0000 0 0 

"Da 7 204 82 4 0672 2.6061 2 5750 2 5445 

>D, 5 879 82 17 471 0 0717 0 3044 1 2921 

>F 3 7 1322 15 26.453 0.0113 0 0729 0 46S5 

«I>, 3 1713 11 34 018 0 0008 0 0063 0 0521 

3F, 5 2216 55 44 014 0 0001 0 0012 0 0128 

Suraa 11 6900 2.9598 4 3700 
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sible calcular todas las contribuciones electronicas a las funciones termo- 
dinåmicas por medio de las ecuaciones (55) a (60). También aqui 
PV = 0 y todas las cantidades obtenidas corresponden a los estados 
eståndar. 

RESULTADOS DE LOS CALCULOS ESTADISTICOS 

La tabla 18^t nos da una comparacion de los valores S° a 25°G para 
los gases ideales, obtenida por mediciones de la tercera ley y por cåkulo 
estadistico. En todos los gases enumerados, excepto en los cuatro ulti- 
mos, la concordancia es buena. En el caso del CO y N 2 Q los resultados 
de la tercera ley son menores que los estadfsticos. La explicacion pro- 
puesta para esta discrepancia es que a T = 0 los cristales de dichas 

Tabla 18-4. Comparacion de la tercera ley y entropia estadistica 
de las gasei ideales a 25° G 



S° — uemol- 1 



Sustancia 


Tercera ley 


Estadistica 


AsFe 3 


69.05 


69.08 


CO„ 


51.11 


51.05 


ch; 


44.46 


44.47 


GL. 


53.31 


53.31 


HCI 


44.47 


44.66 


H..S 


49. 10 


49.10 


Nj 


45.93 


45.77 


NH, 


45.96 


45.98 


O, 


49.10 


49.01 


SO, 


59.24 


59.29 


CO 


46.22 


47.31 


N,0 


51.43 


52.55 


CH 3 — Cd— CH 3 


72.40 


69.42 


CH 3 — CC1 3 


76.22 


74.05 



sustancias no son perfectos. De aqui que el supuesto S° o = 0 no es vålido 
y los resultados de la tercera ley se cree que en consccuencia estim en error. 
Por otra parte, para las dos ultimas moléculas, los valores estadfsticos son 
demasiado bajos, por lo cual se busca una explicacion en las ideas de rota- 
cion libre y restringida de los grupos. Al calcular la coiUribucion rotaoonal 
de una molécula, se tomo en cuenta unicamente su rotacion como un solo 
conjunto. Pero en éstas y otras moléculas cs posible la rotacion de giupos 
de åtomos como una unidad alrededor de otros grupos a los cuales se 
mantienrn unidas por enlaces simples. Asi en el Clh — Cd — CH 3 , los grupos 
merilicos pueden girar alrededor de los enlaces que los nncn al Cd, y anålo- 
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garnente sucede en el CH 3 — CCl d . donde CC1 3 gira alrededor de su enlace 
de union con el CH-,. Tales rotaciones a veces son librcs y otras se ven 
obstaculizadas por las barreras de energia potencial. En ambos casos, dicha 
rotacion contribuye a las funciones termodinåmicas y debe tomarse en cuenta 
en los cålculos. 

Pitzer y Brewer, 1 asi como Aston - han discutido con detalle esta teoria. 
En el caso del CH :| — Cd — CH 3 la teoria ensena que la rotacion interna de 
los grupos metflicos es libre; y que esta rotacion contribuye 2.93 uemol" 1 
al S° a 25°C. Al hacer esta correccion obtenemos S° = 69.12 + 2.93 = 
72.35 ue mol -1 , resultado que concuerda con el valor de la tercera ley 
termodinåmica. Por otra parte, se demuestra que la rotacion de los grupos 
del CH,, — CC1 3 se halla obstaculizada y que hay una barrera de potencial 
de V 0 = 2967 calorias por mol -1 . Con esta barrera se calcula una contri- 
bucLon de 2.16uemol _1 para el S a } de donde obtenemos S° — 71.05 + 2.16 
= 76.21 ue mol -1 , en excelente concordancia con el valor de la tercera 
ley que es 76.22 ue. 

Muy pocas moléculas muestran una rotacion interna libre, en la mayoria 
de los casos ésta se ve impedida por barreras de energia potencial cuyo 
valor fluctua de cientos a miles de calorias por mol. 

CALCULO ESTADISTICO DE LAS CONSTANTES 
DE EQUILIBRIO 

Para la traslacion 

F° t = H" t - TS a t 

= E", + RT- TS° 

Si insertamos en esta expresion la ecuacion (29/ que nos proporciona E° 
y la (48) que nos da S" resulta 

r° - + - w (^), - «r '» (|) 

donde Q° es la funcion de particion del estado eståndar, t*s decir, P = 1 atrn. 
Utilizando la ecuacion (791 que nos da la traslacion y la (60) de las ener- 
gfas libres tipo de rotacion, vibracion, y excitacion olectramca, obtenemos 

1 Pitzer y Brewer, Thermorlynamics, MrGraw-l[ill Bock Co., Inc., Nurva York, 
1961. 

2 J. G. Aston, en Taylor and Glasstone's Treatiw an Phyucal ChemUuy, D. Van 
Nostraml Co., Inc., Princeton, Nneva Jersey, 1942. 



- RT 
(79) 
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para F" total de un gas ideal 
F° = F° + F a r + FJ + F J 

= ~RT In ^ + £„V, - RT In Q» + Æ} w 

- RT ln + £g w - Kr ln 

= + jsj (1) + bu - æt ln 

= Et - RT ln (Qf) (80) 

donde FjJ cs la energia total en el estado eståndar del gas y Q a es la fun- 
cion total de particion. 

La ecuacion (80) se usa para derivar la relacion entre la constante 
de equilibrio de una reaccion y las Q° de las sustancias involucradas. Con- 
sideremos en general una reaccion que comprende gases ideales como 
en el caso 

«A(g) + bB(g) =cG(g) +dD(g) 

El valor dc AF 0 de esta reaccion expresada en funcion de la ecua- 
cion (80) sera 

AF° = [(cEl + dEl) - (aBl + ft«y ] - RT ln 

- ae" RT i n (QcW(Q a D /Ny A B 

0 rø/jWQp? (81) 

donde AF" es el cambio de energia eståndar de la reaccion a T = 0. Pero 
Af° = - RTln Kp. Por lo tanto. 

Esta icuacion ensefia que Kp de una reaccion puccie calcularse a partir 
de las funciones de particion total de los reactivos y productos cuando se 
conoce AF°. Este ultimo se obtiene de los datos espectroscopicos en algu- 
r.as reacriones, micntras que para otras se logra a partir de datos térmicos 
Otro procedimiento de ohtener Kp desde lor datos espectroscopicos p s 
el siguiente. La funcion de particion Q" de cada sustancia se emplea pa ra 
calcular (F" — F°) /T a diversas temperaturas. Entonces se combinan éstas 
para obtener (AF 0 — AE° n ) /T en cada temperatura que, por suma de 
AE Q JT nos da AF 0 / T r con lo rual se obtiene ln Kp a partir de la relacion 
ln Kp ~- AF C /RT. Ilustraremos cste método con un ejemplo. Para la re- 
accion 

S„(g) =2S(g) 
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las funciones de particion del S* (g) y S (g) nos dan, a 400O°K, 

jr^) = -48.4'38 cal mol" 1 

v de aquf 

AF° - Aff° _ (Fo - EA _ / F° - E$ \ 

T ~\ f )s V T /s, 

= 2(-48.498) - (-68.274) 
= -28.722 cal 

Para el S^(g) la energfa de disociacion espectroscopica es D t = 102.650 
calmol -1 , y éste es también el valor de A£° para esta reaccion. Por lo 
tanto, 

AF° 102 650 

— =—- 28.722 =±S|5 - 28.722 

= 23.662 - 28.722 
~ -3.060 cal 



In Kp 



AF 0 3.060 



RT 1.987 
1.540 

Kp = 4.664 a 4000 °K 

El valor de Kp obtenido de esta formå es para presiones expresadas en 
atmosferas. 

Podemos ilustrar otro método de obtencion del AE° Q , al considerar la 
leaccion 

5, (g) +2 0 ; (g) = 2 SO, (g) 

En este caso a 25°C (AF 0 - AF°) /T = 29.50, AH 0 = -172,900 cal 
y AS 0 = -33.67 ue. De aqui 

AF 0 = AH 0 - TAS a 

:- -172,900 - 298. 15 (-33.67) 

= - 162,860 cal a 25°C 

La insercion de este valor de AF 3 a 25° G cn la expresion (aF° — A£°.) jT 
nos da 

-162,860 - AF« = 298.15(29.50) 

y 

AE» B = -162,860 - 298 15(29.50) 
__ -171,660 cal 

Esu- valor de Ah" 0 puede usarse a otras temperaturas a fin de hallar AF" 
y dt' ah! Kp también. 
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ENTROPIA Y PROBABILIDAD 

A energfa y volumen constantes un sistema se encuentra en equilibrio 
cuando su entropia es måxima, con lo cual también la probabilidad termo. 
dinåmica æ halla en un måximo. De estos hechos cabe esperar una relacion 
entre la entropia S y la probabilidad W, esto es. S —f(W). Para formar- 
nos una idea de la naturaleza de esta funcion, consideremor dos sistemas 
de partfculas idénticas para los cuales las entropfas son S, y S 2 y las pro- 
babilidades W 1 y W 2 - Al combinar estos sistemas la entropia total es 
5 = S, + S., mientras que la probabilidad total es W L y, por tanto. 
S — jiW^W ,). En consecuencia: 

S = f(W,) +/(KM =f(W i W 2 , 

La funcion que satisface esta relacion debe ser logaritmica. 

S = k, ln W + k, (83) 

donde k 1 y k 2 son constantes a evaluar. 

Si la ecuacion (83) tiene validez general, debe aplicarse también a un 
cristal perfecto a 0°K. en donde S = 0 de acuerdo con la tercera ley. Ade- 
mas. puesto que el cristal es perfecto, existe solo una formå de disposition 
del mismo y W = 1. Al colocar estos valores en la ecuacion (83^ vemos que 
k 2 = 0 y de aquf 

S = k ± ln W (84) 

Podemos encontrar la naturaleza de k x utilizando la ecuacion (84) para 
calcular la entropia de traslacion de un gas ideal. Sin embargo, antes de 
proceder al cålculo, debemos obtener una expresion de W a partir de la 
ecuacion (3), la cual nos da W mediante la introduccion de dos modifi- 
caciones, que comprenden la insercion de los pesos estadfsticos en esta 
etapa, y el reconocimiento de la estadfstica cuåntica de que las partfculas 
idinticas son realmente indiferenciables. 3 Con estas modificaciones, la ex- 
presion de W se convierte en 

( ,n„ p n Ip m . . . „n 

IV = "Q*'!^ t!L (85) 

y ln W — %v t \iigi — ln + N ( 86 > 

al tomar logaritmos y desarrollar los factoriales segun la formula de Stilling 
Al aplicarse la ecuacion (16b) a la traslacion resulta 

3 En relacion con la discusion de 5c se hizo esta correccion al incluir en &><'>> 
en la pågina 769 el término — ( /? ln N — R ) = -k{NlnN- N) = -klnNl 



Entropia y probahilidad 781 

y la (86^ quedara asi 

In W = £ n, In g< - V In [(|) fl i e-''* r ] + AT (87) 

La ecuacion (87 'i se simplifica de la mantra siguionte 

" jvin (l) _ Z" ,ln! " 

como %rii = N y 

^ nu, = E t ~ Sow ~ RT l jflT^ v 

Al recmplazar (88) en (87) obtenemos 

In W = £ * ln * + N ln (|) - £ n, In * + + tf 

y al multiplicar ambos lados de esta ecuacion por la constante de Baltz- 
mann k, 

k ln W = Nk ln + Rt(^^) + Nk 

= R ln (|) + /er + R (89) 

Finalmente, al comparar las ecuaciones (481 y (89) se demuestra que el 
lado derecho de esta ultima es igual a St- Por lo tanto. St — k ln M'. y de 
aqui k t = k. La ecuacion (84) se reduce finalmente a 

S ~ k ln W (90) 

y tsta es la relacion general entre entropia y probabilidad. 



ESTADISTICA DE BOSE-EINSTEIN Y FERMI-DIRAC 

La cstacKstica åc Boltzmann discutida en este capftulo, se haia en la 
ley de distribucion de Boltzmann, que a su ve7, se dcduce del concepto 
de partirulas distinguibles. Oomo hemos visto, este concepto i-xige una 



782 Capftulo 18: Mecånica estadistica 



modificacion al tratar de la entropia de traslacion, puesto que en realidad 
las partfculas son indifercnciables. Ademas, aunque el enfoque estadfstico 
de Boltzmann modificado, proporciona resultados satisfactorios en con- 
juntos de numerosas moléculas y åtomos a temperaturas ordinarias o ele- 
vadas, no es de utilidad alguna cuando se aplica al H 2 y He, a tempera- 
turas de unos cuantos grados Kclvin ; y no se aplica tampoco a los fotones, 
electrones y otras partfculas elementales. 

Para rectificar esta situacion, se han desarrollado dos enfoques de esta- 
distica cuåntica, basados en la mecånica cuåntica y en el concepto de las 
partfculas indiferenciables. La estadistica de Bose-Einstein se aplica, en 
general, a los sistemas con funciones de onda simétricas, es decir, aquéllas 
cuyo signo no cambia al variar las coordenadas de dos partfculas cuales- 
quiera del sistema. Los sistemas que poseen tales funciones de onda son los 
fotones, } åtomos o moléculas que contienert nucleos con un numero par 
de protones mis neutrones. Para éstos, la ley de distribucion de Bose- 
Einstein es 

(91) 



Be'.i' 1 ' - 1 



donde B es una constante a una temperatura dada cualquiera. 

La estadistica de Fermi-Dirac se usa para los sistemas con funciones de 
onda antisimétrica, es decir, aquéllas cuyo signo varfa cuando las coordena- 
das de cualquiera de las dos partfculas se intercambian. Son sistemas con 
tales funciones de onda los electrones, protones y åtomos o moléculas con 
numeros impares de partfculas fundamentales en su nucleo. Para éstos, la 
ley de la distribucion toma la formå 

Cuando Be^ /ltT es grande, comparada con la unidad, las ecuaciones (91) 
y (92) nos conducen a la ley de la distribucion de Boltzmann. Bajo estas 
condiciones. B — Q/N y, de aquf, 

g* 



Be l i /kT 
Ng x e~>J kT 

Q 
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PROBLEMAS 

I. Se busca distribuir cuatro partfculas idénticas, pero distinguibles, entre dos 
recipientes idénticos, dc forina que cada recipiente tenga dos particulas. ,;Cuål es ti 
numero de agrupamientos posibles para las particulas? 

Respuesta: Seis 

2 Supongamos que las partfculas del problema 1 no son distinguibles. ,-Cuål 
es entonces el numero de agrupamientos posibles? 

3. Un numero muy grande de partfculas idénticas y cliferenciables, N, se distri- 
buye entre dos recipientes, de manera que cada uno de ellos contiene N/2 particulas 
£Cuål es el numero de formas en que éstas pueden disponerse? 

Respuesto: 2\ 

4. Explicar por qué la respuesta al problema I es seis y no 2' = 16. 

5. Supongamos que las particulas del problema 3 son mdistinguiblcs. ,Cuåntas 
formas existen para su distribucion entre los dos recipientes? 

6. Cierto sistema de N partfculas, pasee dos niveles dc energia para los cuales 
gi_ = 2 y E, — 10,000 cal mol -\ y g, = 3 y E, = 14,000 cal mol- 1 ,-Cuål sera 
la relacion del numero de partfculas en los dos estados a. (a) 300°K y (b) 1000°K. 

Respuesta. (b) = 0 200. 

7. Para un sistema constituido del numero de Avogadro de moléculas g 0 — 1 
Y la funcion de particion total a 500~K es 6.31 X 10". (a) ^Qué fraccion de nu- 
mero total de moléculas estara en el estado base? (b) ,.Cuål sera el numero total dc 
moléculas en este estado? 

8. Denvar la ecuacion (21) de este capftulo 

9. Derivar la ecuacion (22) dc este capftulo. 

10. Calcular la funcion de particion traslacional dc un gas ideal contenido en 
un volumen de 30 litros a 500°K. El peso molcrular del gas es 100. 

Respu.es.ta. 6.31 X 10 1 * 

II. Calcular la entropia traslacional eståndar del 0_>(g) a 25 C. 

Respuesta: 36.32 uemol -1 . 
12. Hallar para cl OJe.) A 25°C, los valores de (.i) E a , Ib) H°, (c) C° 

t t i. i ti 

(d)Cj (M ,(c)/(;,y(f]f} 
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13. Calcular para CO(g) u 25°C J los valores de (a) £°; (b) H°; (c) C° ; 
(d) C» (j) ; (e) S«; (f) 4°, Y (g) 

Respuesta: S° = 35.93 ug mol -1 . 

14. Calcular la entropia total del Xe(g) a 298.15 C K y 0.10 atm de presion. 
A esta temperatura el Xe se encuentra en su estado electronico minimo. 

15. Deducir las expresiones de las contribuciones rotacional, vibracional o elec- 

tronica a las funciones termodinåmicas en funcion de Q„ Q' , Q" . 

i i 

16. Si suponemos que las moléculas lineales son rotadores rigidos, dejar esta- 
blecidas las expresiones de las contribuciones rotacionales hechas por tales moléculas 
a las diversas cantidades termodinåmicas. 

17. El momento de inercia de la molécula de nitrogeno es 13.94 X 10- 40 gcm 5 . 
Calcular la funcion de particion rotacional para el N„(g) a 25°C. 

Respuesta: 51.60. 

18. Usando el valor de Q, obtenido en el problema 17 y las ccuaciones dedu- 
cldas en el problema 16, calcular lar contribuciones rotacionales a lar funciones 
termodinåmicas del N 2 (g) a 25 C C. 

19. El N,(g) se halla en su minimo estado vibracional y electronica a 25°C. 
Utilizando el rcsultado obtenido en el problema 17, calcular la entropia total estan- 
dar del N,(g) a esta temperatura. Respuesta: 45.75 ue mol -1 . 

20. Calcular los valores totales del C v y C p correspondientes al nitrogeno a 
25°C. Cual es su dependencia con la temperatura 

21. Para una molécula lineal N 2 0(g) / = 66.4 X lO-^gcm?. Calcular S« + SJ 
correspondiente al N 2 0(g) a 25°C. Respuesta: 52.61 ue mol -1 . 

22. Para el NH 3 (g) I t = I.-, = 2.814 x 10 -40 . 1, = 4.452 X 10" 4 " g cm 2 Y 
o = 3. Calcular S° + SJ por mol de NH, a 25 C C. 

23. Establecer las ccuaciones para las propiedades termodinåmicas correspon- 
dientes al numero de Avogadro de osciladores armonicos simples. 

24. Cuando 7" es grande, u — > 0. iQué formas limite tienen las ecuaciones del 
problema 23 bajo estas nuevas condiciones? (Sugestion: Téngase en cuenta q ue 
para pcquefios valores de x, e x = 1 + x) . 

25. Para I..(g), ■'o = 6.427 X 10 I2 5eg _1 . Usando una tabla de valores de ** 
y e- ", calcular para este gas la funcion de particion vibracional a 300"K. 

Respuesta: 1.557. 

26. Usando las ecuaciones obtenidas en el problema 23 y los datos del 25, calcu- 
lar las contriburiones de la vibranon a lar propiedades termodinåmicas del I;(g) 
a 300 3 K. 

27. Con ayuda de los datos de la tabla 1 calcular: (a) (E° — 

(b) S° y (c) (F»- E° Q ) e del Ni(g) a 25 = C. Respuesta: (a) lSOcalmol' 1 . 

28. Utilizando los resultados del problema anterior calctilense los valores totales 
de: (a) E° — E»- (b) H° - £° y (c) S° del Ni(g) a 25'C. 

29. para el Br.,(g) a 2000°K, C p = 9.03 ral mol" 1 grado-'. (Contribuye la ex- 
citacion electronica a las propiedades termodinåmicas del Br,(g) a esta temperatura? 
Explique su respuesta. 
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30. Los valores de (F° — E°)/T en calorias mol -1 grado- 1 para loi siguientes 
gases a 298.15°K y 1000°K son 

298.15°K 1000°K 

Hj(g) -24.436 -32.752 

S 2 (g) -47.242 -56.48 

H 2 S(g) -41.174 -51.24 

AF 0 

Para la reaccion 2 H 2 (g) + S 2 (g) = 2 H 2 S(g) , -2r- =- 1 17.86 cal grado- 1 a 

25°C. A partir de estos datos, encontrar: (a) A££ y (b) log K p de la reaccion a 
1000°K. Respuesta: (b) 4.316. 



19 



FOTOQUIMICA 



La fotoqufmica trata del estudio del efecto de la energfa radiante en 
las reacciones qufmicas y de las velocidades y mecanismos de las reacciones 
iniciadas por la accion de la luz. 

Las reacciones ordinarias o térmicas se inician por la activacion debida 
a las colisiones moleculares. Es caracteristico de todas estas reacciones, que 
pueden acontecer solo cuando hay uji decrecimiento de energfa libre. En 
caso contrario, es decir, si hay un aumento de energfa libre no es posible 
que la reaccion ocurra. Sin embargo, la agitacion térmica no es el unico 
procedimiento por el cual la energfa de los åtomos y moléculas asciende 
suficientemente para causar la reaccion. Hemos visto que åtomos y mo- 
léculas absorben radiacion. En efecto, con la absorcion de un cuanto de 
energfa radiante suficientemente grande, puede romperse una molécula. 
Tal absorcion de luz por un åtomo o molécula conduce a su excitacion: 
y si la activacion es suficientemente grande, puede resultar una reaccion 
quimica. De esta manera, la luz absorbida afecta la velocidad de una re- 
accion qufmica y con frecuencia produce cambios qufmicos bajo condi- 
ciones donde la activacion térmica sola no serfa efectiva. 

La velocidad de las reacciones térmicas sin catalizar, a cualquier con- 
centracion fija. puede variar solo por cambio de temperahira. Con las 
reacciones fotoquimicas, sin embargo, la velocidad se modifica también al 
variar la intensidad de luz usada en la irradiacion. En estas liltimas reaccio- 
nes, el numero de moléculas activadas depende de la intensidad de luz, 
\ la concentracion de las moléculas activadas sera proporrional a dicha 
intensidad luminosa a que el rcactivo se halla expuesto. Con fuentes de luz 
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suficientemente intensas, es posible lograr velocidades de reaccion a tem- 
peraturas ordinarias que resultarfan, solo térmicamente, a temperaturas 
considerablemente mås elevadas. Como la activacion fotoqumiica no de- 
pende en grado alguno de la temperatura, la velocidad de activacion es in- 
dependiente de aquélla. Cualquier incremento en la velocidad de una 
reaccion fotoqumiica con la temperatura se debe esencialmente a las reac- 
ciones térmicas que siguen al proceso de activacion. 

Ademås, no solo pueden proceder fotoqumiicamente las reacciones espon- 
tåneas, sino también otras muchas cuya energia libre se incremente. En las 
reacciones espontåneas la luz actua acelerando su velocidad, es decir, como 
un catalizador. Por otro lado, en las no espontåneas, la energia radiante 
proporcionada al sistema puede incrementar la energia libre de los reactivos 
suficientemente para hacer que AF sea negative Un ejemplo sobresaliente 
de tal proceso es la fotosmtesis. Bajo la accion de la luz solar y promovida 
por la clorofila — la materia que da coloracion verde a los vegetales — , 
el dioxido de carbono y el agua se combinan en las plantas para producir 
carbohidratos y oxigeno. En la oscuridad se oxidan los productos otra vez, 
formåndose dioxido de carbono y agua, liberando al mismo tiempo la 
energia acumulada de la radiacion solar. Existen otros ejemplos de rever- 
sion de procesos espontåneos termodinåmicamente, como la conversion del 
oxigeno en ozono y la descomposicion del HC1 en hidrogeno y cloro. 

LA LEY DE GROTTHUS-DRAPER 

Esta ley se conoce también como la primera ley fotoquimica, y esta- 
blece que unicamente la luz absorbida es capaz de producir un cambio 
qmmico. Sin embargo, no se deduce forzosamente que la luz absorbida 
producirå siempre una reaccion. Los åtomos y moléculas pueden absorber 
radiacion solo para volverla a emitir, bien sea como una lfnea o banda 
espectral. Bajo tales condiciones la absorcion no produce reaccion alguna. 
Las circunstancias bajo las cuales la absorcion conduce a una reaccion se 
describirån después. 

Para la aplicacion de la ley de Grotthus-Draper a un proceso donde 
la absorcion de luz ocasiona un cambio qumiico, es necesaria conocer la 
cantidad de luz absorbida. Si designamos por /<, a la intensidad de luz que 
entra a un medio y por I t la de la luz trasmitida, entonces la que se ab- 
sorbe, l a , debe ser 

h = Z /, (1) 

Ahora bien, para sustancias distintas de las soluciones o gases, la intensidad 
de la luz trasmitida viene dada por la ley de Lambert, 
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para soluciones o gases, viene dada por la ley de Beer, 

De estas relaciones se deduce que la luz absorbida por medios distintos que 
las soluciones o gases estå dada por 

h=h~ he-« 1 

^h(l-e^) (2) 

mientras que cuando se trata de soluciones o gases, resulta 

= /o(l-e- (C! ) (S) 



LEY DE EINSTEIN DE LA EQUIVALENCIA 
FOTOQUIMICA 

Otro principio de importancia es la ley de la equivalencia fotoquimica 
propuesta por Einstein, y llamada a veces segunda ley de la fotoquimica, que 
establece que cualquier molécula o åtomo activado por la luz absorbe Uni- 
camente un cuanto de la luz que causa la activacion. La energfa que ad- 
quiere un solo åtomo o molécula en esta absorcion, depende de la frecuencia 
de la luz irradiante y estå dada por la relacion de Planck, AE = hv. Para 
un mol o peso atomico gramo tendremos 

AE = Nhv por mol (4) 

donde N es el numero de Avogadro. La cantidad de energfa definida por 
la ecuacion (4) se denomina un einstein, cuya magnitud para la longitud 
de onda \ en A viene dada por 

_ 1.196 X 10 w . 
AE = ergios mol -1 

2.859 xlO s , , , 



La tabla 19-1 muestra las energfas contenidas en un einstein corres- 
pondiente a diversas longitudes de onda de la luz, y de ella es evidente que 
la energfa absorbida por mol por un sistema, varia considerablemente con la 
longitud de onda de la luz empleada. Ordinariamente la radiacion activa- 
dora se halla confinada en longitudes de 2,000-10,000 A, y de aquf que 
las energfas de activacion varfan de 28,000 a 143,000 cal por mol. 

La ley de la equivalencia fotoquimica se aplica solo a los procesos de 
absorcion o procesos fotoquimicos primarios. Cuando, como consecuencia 
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Tabla 19-1. Energias par einstein a diversas longitudes de anda 
de la luz 



Energla por 



Longitud de einstein 



onda (Å)> 


Intervalo espectral 


(cal) 
. ...i 


1 


Rayos X 


2.86 x 10 8 


1000 


Ultravioleta 


285,900 


2000 


Ultravioleta 


142,950 


3000 


Ultravioleta 


95,300 


4000-4500 


Visible (violeta) 


71,470-63,530 


4500-5000 


Visible (azul) 


63,530-57,180 


5000-5750 


Virible (verde) 


57,180-49,720 


5750-5900 


Visible (amarillo) 


49,720-48,460 


5900-6500 


Visible (naranja) 


48,460-43,980 


6500-7500 


Visible (rojo) 


43,980-38.120 


8000 


Infrarrojo 


35,740 


9000 


Infrarrojo 


31,770 


10,000 


Infrarrojo 


28,590 



de la absorcion primaria se descompone solo una molécula, y los productos 
no intervienen de nuevo en la reaccion, el numero de moléculas reactivas 
sera igual al de los cuantos de energla absorbidos. Con mayor frecuencia, 
sin embargo, una molécula activada fotoqufmicamente inicia una secuencia 
de reacciones térmicas como un resultado del cual varias o muchas de las 
moléculas reactivas llevan a cabo un cambio qufmico. Bajo tales condi- 
ciones no existirå una relacion 1 1 entre las moléculas reaccionantes y el 
numero de cuantos de energla absorbidos. En ciertos procesos donde tiene 
lugar una desactivacion, no alcanza a reaccionar una molécula por cada 
cuanto. Para expresar la relacion entre el numero de moléculas que entran 
en reaccion y el de los cuantos absorbidos, se introduce el concepto de 
rendimiento cuåntico o eficiencia de un proceso. Esta cantidad se define 
por 

Numero de moles reaccionando en un tiempo dado 
^> — ■ 

Numero de cuantos de luz absorbida en el mismo tiempo 

Numero de moléculas que reaccionan en un tiempo dado ^ 
Numero de einsteins de luz absorbida en el mismo tiempo 

Y da el numero de moléculas observadas para llevar a cabo la transforma- 
tion qufmica, por cada cuanto de energla absorbida. Esta eficiencia de la 
reaccion puede variar desde casi cero a aproximadamente 10° observada 
en la combinacion del hidrogeno y el cloro. No obstante, sin importar cuån 
grande o pequeno es <f>, se acepta la validez de la ley de equivalencia de 
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Einstein y que el paso primario para iniciar un cambio fotoqumiico es la 
absorcion de un solo cuanto de energia por molécula o åtomo. Lo que sucede 
después no concierne a esta ley. 

CONSECUENCIAS DE LA ABSORCION DE LUZ 
POR LOS ATOMOS 

Cuando un åtomo absorbe energia radiante, ésta, segun su magnitud, 
puede ocasionar la ionizacion del åtomo, o producir la excitacion electro- 
nica. Aquf nos hallamos interesados en la ultima posibilidad. Un åtomo 
excitado electronicamente tiene un periodo de vida de unos 10" 7 a 10- s seg. 
Si entonces el åtomo no sufre colision con otra partfcula a la cual puede 
pasar algo de su energia excesiva, se producirå una reemision de esta 
energia en formå parcial o total, y a este fenomeno se le conoce con el 
nombre de fluorescencia. Cuando los electrones excitados regresan a su 
condicion inicial y emiten una radiacion de frecuencia idéntica a la absor- 
bida, obtendremos una fluorescencia de resonancia. Sin embargo, el electron 
puede pasar también a un nivel energético intermedio entre los estados 
base y de excitacion. La frecuencia de la fluorescencia emitida, r, sera 
menor que la de la luz absorbida, v. En raras ocasiones / es mayor que v, 
es decir, se emite mås energia radiante que la que se absorbe, pero si asi 
sucediera es evidente que alguna energia cinética se ha convertido en 
energia de movimiento interno y que ha sido irradiada junto con la energia 
de excitacion del åtomo. 

Ordinariamentc la emision fluorescente cesa en cuanto se remueve la 
radiacion incidente. Sin embargo, en ocasiones la fluorescencia puede per- 
sistir algo mås y entonces tenemos fosforescencia. Tanto ésta como la fluores- 
cencia tienen el mismo origen, pero la diferencia entre ambas radica en 
que en la primera la emision tiene lugar con mås lentitud. 

Cuando un åtomo excitado fotoquimicamente efectua una colision 
con otro åtomo o molécula, antes de que tenga una oportunidad de fluores- 
cer, es posible que la fluorescencia se temple, esto es, la intensidad de la 
emision puede disminuirse o detenerse. El templado de la fluorescencia se 
debe a una transferencia de energia desde los åtomos excitados a las par- 
ticulas con las cuales colisiona. Como un resultado de esta transferencia de 
energia tienen lugar los cambios siguientes: 

1 . Un åtomo excitado puede activar a otro con el que colisiona. Un 
ejemplo nos lo ofrece la activacion de los åtomos de talio mediante 
el vapor de mercurio excitado, es decir, 



Hg* + TI = Hg + TI* 
El asterisco indica la partfcula activada o excitada. 



(7) 
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2. El åtomo excitado por colision, puede activar una molécula. Asi 
acontece en la activacion del hidrogeno por los åtomos de cadmio 
excitados 

Cd* + H 2 = Cd + H* (8) 

3. Un åtomo excitado puede reaccionar con la molécula que colisiona 
como en el caso de la reaccion 

Hg x + O, = HgO + O (9) 

4. Finalmente un åtomo excitado puede colisionar con una molécula 
y como consecuencia del intercambio energético se produce a veces 
la disociacion de ésta, fenomeno conocido como fotosensitizaciån. Un 
ejemplo de este fenomeno lo ofrece la disociacion del gas hidrogeno 
por el vapor de mercurio excitado 

Hg* + H 2 = Hg + 2H (10) 

Si es posible o no lograr que la fluorescencia se temple, depende consi- 
derablemente de la concentracion de los åtomos fluorescentes y de la sustan- 
cia a templar. En un gas que se encuentra a presion baja, el intervalo de 
tiempo entre las colisiones es ordinariamente mayor que la vida del åtomo 
excitado, y de aquf que hay poca posibilidad de que acontezca el temple. 
A presiones mås elevadas el intervalo de tiempo entre las colisiones es mås 
breve, y en consecuencia tendrå lugar un temple apreciable. Como en un 
medio liquido las colisiones son muy frecuentes, la fluorescencia puede 
templarse apreciablemente y es especifica en cierto grado. Asi, en el temple 
de la fluorescencia del mercurio el gas oxfgeno es el mås efectivo y le siguen 
en eficiencia el hidrogeno y el monoxido de carbono, mientras que el 
helio y el argon son muy ineficientes templadores a la misma presion. 

La importancia fotoquimica del temple de la fluorescencia yace en el 
hecho de que los åtomos o moléculas excitados que resultan del proceso de 
temple, pueden reaccionar aun mås para proseguir el cambio iniciado 
fotoqumiicamente. Asi en reacciones tales como (7) y (8) los productos 
activados son capaces de combinarse con otros reactivos para dar nuevos 
productos. Anålogamente los åtomos formados en las reacciones (9) y 
(10) pueden producir nueva reaccion. Sin embargo, la luz absorbida 
comprende solo la activacion inicial de algun åtomo. Las reacciones efec- 
tuadas posteriormente son de caråcter térmico generalmente. 

CONSECUENCIAS DE LA ABSORCION DE LUZ 
POR LAS MOLÉCULAS 

Cuando una molécula absorbe radiacion incidente, ésta puede produ- 
cir la activacion o la disociacion de aquéllas. Estas dos posibilidades de- 
penden de la cantidad de energia absorbida, la que a su vez deprnde 
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de la frecuencia de la luz. Una molécula activada fotoqufmicamente emi- 
tirå la energfa como fluorescencia a menos que se dirija a colisionar con 
otro åtomo o molécula a la cual pasa la energfa de excitacion. En este 
caso, el producto de la colision es, a veces, otra partfcula activada, una 
molécula nueva, o una reaccion fotosensibilizada, en la cual la molécula 
a templar se disocia. Los productos del proceso de temple son capaces, en 
ocasiones, de proseguir la secuencia de cambios por combinacion poste- 
rior con los åtomos o moléculas. Como en la fluorescencia atomica, el 
grado de temple varia con la presion o concentracion y depende también 
de la naturaleza de la sustancia involucrada. 

La absorcion de energfa radian te puede conducir también a la diso- 
ciacion de la molécula absorbente. De hecho, en la mayorfa de las reacciones 
fotoqufmicas que comprenden moléculas, la primera etapa, ordinariamente, 
es la disociacion de alguna molécula en åtomos, moléculas mås simples, 
o radicales libres, que por interaccion posterior continuan la secuencia 
de reaccion. Anålogamente a los sistemas atomicos, la etapa fotoquimica 
primaria es la disociacion. Las reacciones secundarias prosiguen por medios 
térmicos. 

CINETICA FOTOQUIMICA 

Las leyes de velocidad que siguen las reacciones fotoqufmicas son gene- 
ralmente mås complejas que las seguidas por ias reacciones térmicas. En 
primer lugar, la velocidad del proceso de activacion primario se halla con- 
trolada por la intensidad de la radiacion utilizada, y es proporcional a la 
misma. 

El proceso primario se sigue entonces por una o mås reacciones cuya 
naturaleza debe conocerse antes de que la ley de la velocidad del proceso 
total pueda deducirse. Ademås, en muchos casos se desconoce incluso la 
naturaleza de la etapa de activacion. Para lograr informacion acerca de 
todos los cambios posibles que pueden ocurrir, es necesario medir las velo- 
cidades con que desaparecen los diversos reactivos, y las de formacion de 
productos, asi como también la intensidad de la luz y su frecuencia. De todos 
estos datos es posible postular un mecanismo que explique los hechos obser- 
vados. Resulta de considerable ayuda a este respecto los espectros molecu- 
lares y atomicos de los reactivos involucrados, porque en algunas reacciones 
nos permiten establecer definitivamente la naturaleza de la etapa primaria. 
En otras es posible eliminar los procesos que no pueden suceder y de ahf 
que el numero de mecanismos a considerar se reduce. 

No es necesario formular aquf las diversas expresiones que siguen las 
reacciones fotoquimicas. Nos ocuparemos de ilustrar el procedimiento se- 
guido para establecer las relaciones senaladas arriba, para diversos casos 
relativamente sencillos. 
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Consideremos primero la reaccion hipotética 

que procede por actKacion fotoqu'imica. Supongamos ademås que la re- 
accion prosigue por el mecanismo siguiente 

(a) A 2 + hv > A* (Activacion) &i 

(b) A* > 2 A (Disociacion) k 2 

(c) A*-\-A 2 » IA, (Desactivacion) k 3 

La primera etapa en esta secuencia es la absorcion de un cuanto de luz 
por A 2 con la formacion de una molécula activada que puede llevar a cabo 
una disociacion de acuerdo con la reaccion (b), o puede desactivarse por 
colision con una molécula inactiva de A 2 de acuerdo con (c). Las cons- 
tantes de velocidad con que estas reacciones se llevan a cabo estån indi- 
cadas a la derecha de cada etapa. 

El producto final, A, se formå solo en la reaccion (b); en consecuencia, 
la velocidad de formacion de aquél sera 

~~ = k 2 Cji 2 * (11) 

Para eliminar de esta expresion la concentracion no disponible de las mo- 
léculas activas, nos apoyaremos en el concepto de estado estacionario (véase 
la påyina 584 . Aplicando al compuesto intermedio .4* observamos que 
éste se formå por la reaccion (a) y que desaparece por las (b) y (c). En 
la reaccion (a), la velocidad esta determinada solo por aquélla con que se 
absorbe la luz, es decir, la velocidad es directamente proporcional a la in- 
tensidad de la luz absorbida J a . Asf obtenemos 



dC A2 * 
dt 



= kJ. (12) 



La velocidad con que desaparece A* esta dada a su vez por la suma de las 
correspondientes reacciones (b) y (c), esto es 



dC. 



fcoC Ai . + fe,C As .C A5 (13) 



dt 

Al igualar (12) y (13) para obtener ias condiciones del estado estacionario 
encontramos 

kj a ~ k 2 C Al . + kiC Ai *C Å „ 
Insertando Ca 2 * de la ecuacion (14) én (11), se observa q U e la velocidad 
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de formacion de A es 

Finalmente, como por cada dos rnoléculas de A formadas, reacciona una 
de A„ la eficiencia fotoqufmica del proceso cj>, sera 

21. dt 2[kT+Kc7 t \ (16) 

Otro ejemplo lo ofrere la cloracion fotoqufmica del cloroformo en fase 
gaseosa 

GI i + CHCI 3 + hv = GCU + HC1 (W) 

Schumacher y Wolff encontraron que para esta reaction, la velocidad de 
formacion del tetracloruro de carbono estå dada por la expresion 

= kCffpt* (18) 

Para explicar esta velocidad, se ha propuesto el mecanismo siguiente: 

(a) Cl 2 + h v > 2 Cl Ua 

(b) Cl + CHC1 3 CC1 3 + HCI A 2 C c1 C C hcis 

(c) CC1 3 + Cl 2 > CG1 4 + Cl k 3 C 0Cl3 C Ci2 

(d) 2 CC1 3 + Cl 2 > 2 CC1 4 i 4 q ci C 01i 

4 la derecha de cada reacién estå dada la velocidad con que procede 
En estas reacciones se formå tetracloruro de carbono solo en las etapas (c ) 
y (d), y por lo tanto la vrlocidad de formacion de esta sustancia debe 
ser igual que 

ksCccizCc^ + kiCj C C i 2 (19) 



dt 



Para eliminar desde esta expresion al C CC j 3 suponemos primero un estado 
estacionario para esta especie. Como el CC1 3 se formå solo en la etapa (b) 
> se r-hmina en las (c) y (d),la velocidad en la primera, debe ser igual 
a la suma de las dos ultimas, es decir, 

Ademås, puesto que el Cl es un compuesto imermedio de vida corta, debe- 
mos suponer un estado estacionario para el mismo. Esto significa que la 
velocidad de las etapas (a) y (c) igualan a la (b),es decir, 



i Schumacher y Wolff, Z phyuk, Chem , 25B, 161 (I9S4) 
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Al sumar las ecuaciones (20) y (21), obtendremos 

°~ " [S-,]"' < 22) 

Al reemplazar la concentracion C C ci 3 de la ecuacion (22) en (19), 
resulta 

= MTO?, + kj a (23) 

donde = k-i^k^jk^ 12 . Si suponemos que el segundo término de la dere- 
cha en (23) es despreciable en comparacion con el primero, la ecuacion ( 23 ) 
se reduce a 

que es idéntica con la velocidad observada, ecuacion (18). 

En las ecuaciones de velocidad fotoquimica el tiempo se expresa gene- 
ralmente en segundos, las concentraciones bien sea en moléculas o moles 
por cc. En la primera de estas unidades, / a debe darse en cuantos de luz 
absorbida por cc y por segundo, es decir, el numero total de cuantos absor- 
bidos en 1 segundo dividido por el volumen del medio absorbente. En el 
segundo caso, I a debe tomarse en einsteins absorbidos por cc por segundo, 
es decir, el numero total de einsteins absorbidos en 1 segundo dividido por 
el volumen en cc. 



ESTUDIO EXPERIMENTAL DE LAS REACCIONES 
FOTOQUIMICAS 

Para medir la velocidad de una reaccion fotoquimica es necesario irra- 
diar una mezcla con luz de una longitud de onda seleccionada y observar 
la formå en que la concentracion de los reactivos o productos varfan con el 
tiempo. A este fin se requiere algun dispositivo tal como el de la figura 19-1. 
En este diagrama, A es una fuente emisora de luz de intensidad adecuada 
en el intervalo espectral deseado. Para seleccionar una radiacion de una 
soja longitud de onda o para corifinarJa a una banda estrecha, se hace 
pasar la luz por las lentes B dentro de un monocromador o filtro en C> 
desde el cual entra en la celda D sumergida en un termostato que contiene 
la mezcla de reaccion. Finalmente, la luz transmitida por D cae en un grafi- 
cador conveniente E, donde se determina su intensidad. Las fuentes de luz 
usadas dcpenden del intervalo espectral que se desea e incluyen låmparas 
de filamento, arcos de carbon y metal y diversos tubos de descarga de gas. 
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Las celdas de reaccion pueden ser vasijas de vidrio o cuarzo, ordinariamente 
con ventanas opticas planas para la entrada y salida de la ]uz. En algunos 
casos se han empleado 'as celdas metålicas con ventanas cementadas en los 
extremos. El vidrio es utilizable solo en el intervalo del espectro visible. 
Debajo de los 3,500 A no solo las celdas sino las restantes partes opticas a 
través de las cuales pasa la luz, deben ser de cuarzo. Con los gases no hay 
que tomar prevision alguna para la agitacion, pero las soluciones, sin em- 
bargo, sf deben agitarse. 

La energfa radiante se mide con alguna termopila especial o actino- 
metro, que en esencia consiste de un termopar de union multiple, ordina- 
riamente de plata y bismuto soldado a tiras metålicas ennegrecidas con 
låmpara, negro de platino o bismuto. La radiacion que cae en las tiras 
ennegrecidas se absorbe casi totalmente y sin seleccion, convirtiéndose en 




Figura 19-1. Aparato para el estudio de las reacciones fotoquimicas (esquema). 

calor, que asi eleva la temperatura de la union caliente por encima de la 
fria midiéndose entonces la corriente producida, la cual es proporcional a 
la energfa absorbida y ésta, a su vez, depende de la intensidad de la luz in- 
cidente y del årea expuesta. las termopilas se calibran con fuentes de luz 
eståndar. En su lugar se pueden utilizar fotoceldas o bien otros dispositivos 
como los actinometros qufmicos, que simplemente son mezclas de gas o solu- 
ciones sensibles a la luz. Cuando la radiacion incide sobre éstos, tiene lugar 
una rearcion cuya magnitud depende de la energfa absorbida. El mås 
comun de éstos es el actinometro de oxalato de uranilo, que consta de 
åcido oxålico 0.05 molar y sulfato de uranilo (U0 2 S0 4 ) 0.01 molar en 
agua. Bajo la accion de la luz tiene lugar la reaccion 

H,C,0 4 >H 2 0(1) + CO, (g) + CO (g) 

en una proporcion que S e evalua por titulacion del åcido oxålico remanente 
con una solution de permanganato. Para lograr optimos resultados este 
actinometro debe calibrarse contra una termopila en el intervalo espectral 
en que debe utilizarse. Si esto no es posible, se recurre a los valores de la 



I 
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hteratura. 2 El actinometro se aplica a las radiaciones comprerididas entre 
los 2,000 y 5,000 A. 

Para obtener la energfa radiante total absorbida en un tiempo unidad, 
el procedimiento a seguir es el siguiente: la celda vacfa o llena con so j. 
vente unicamente en el caso de las soluciones, se interpone en el haz lumi- 
noso y se hace una lectura. Esta nos da la energta total incidente en un 
tiempo dado sobre el sistema. Después se sustituye la celda con los reactivos 
y se efectua otra lectura, que nos da ahora la energfa total transmitida. 
La diferencia entre estas lecturas es la energfa total absorbida por la mezcla 
de reaccion en el tiempo dado. Si éste es de un segundo, la energia total 
ahzorbida dividida por el volumen de la mezcla reaccionante es 7 U , intensi- 
dad de la radiacion absorbida. 

La velocidad de la reaccion qufmica que se lleva a cabo en el sistema 
se obtiene en la formå usual. Con este fin se sigue el cambio en alguna 



Tabla 19-2 Algunas 


reacciones gaseosas 


fotoquimicas 


no sensibilizadas 




Liongitud de 


Rendimiento 




Reaccion 


onda (Å) 


cuåntico 


Observaciones 


'l NHj = N 2 + 3 Ho 


2100 


0.25 


Funcion de la pre- 
sion 


SO, + C! 2 = SO,Cl 2 


4200 


1 




HCHO = H, + CO 


2500-3100 


1-100 


Entre 100~400°C 


CH 3 CHO = CH, + CO 


2500-3100 


1-138 


Entre 10O-40O°C 


2 HI = H 2 -1- I 2 


2070-2820 


2 


Constante en un Ln- 
tervalo amplio de 
presiones y tempe- 
raturas 


Y HBr = H 2 + Br 2 


2070-2530 


2 




IL + Br 2 = 2 HBr 


Debajo de 6000 


2 


Cerra de 200 = C 
Muy pequefio a 
25°C 


CH S N:NCH 3 = C 2 H a + N, 


3660 


2 


Hasta unos 300°C 


3 O, = 2 O, 


1700-2530 


1-3 




»Cft- (C,H 2 )„ 


2150 


9 


En \ja proximida- 
des de la tempera- 
tura ambiente 


CO + Cl, = COCL 


4000-4360 


ca. 103 


Decae con la tenfi- 








peratura y depen- 
de de la presio" 
de los reactivos 


Hj + Gl 2 _ 2 HC1 


4000- i 3 60 


sobre 10 6 


Varia ton F„„ y lsiS 
impurezas 



- Ver Noyes y Lei^hton, The Photochetntslry oj Gases, Roinhold Public" 
Corporation, Nueva York, 1941, tabU 13, påg. 82. 
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propiedad ffsica o bien se. remueven periudicamente muestras de la celda 
que se analizan. Asi se obtienen datos de la velocidad de la reaccion qut- 
mica e intensidad de luz, a partir de los cuales se deducen la ley de la velo- 
cidad s el rendimiento cuåntico. 



REACCIONES DE GAS FOTOQUIMICAS 

En la tabla 19-2 se enumeran algunas reacciones de gas fotoqurmicas 
y su rendimiento cuåntico. En ella se puede ver que este ultimo varia 
entre limites muy amplios: 0.25 para la desconiposicion del amoniaco a 10" 
en la combinacion del cloro e hidrogeno. Discutiremos ahora alguna de 
estas reacciones para ilustrar el mecanismo con que se llevan a cabo. 



LA FOTOLISIS DEL AMONIACO 

La fotolisis, o descomposicion fotoquimicaj del amoniaco fue estudiada 
por Wiig 8 que encontro que la reaccion procede cuantitativamente de 
acuerdo con 

2NH s (g) >N,(g) +3H 2 (g) 

y con rendimiento cuåntico promedio de 0.25 hasta mås de 500 mm de 
presion de NH,. Para explicar estos resultados se ha propuesto el meca- 
nismo siguiente 

(a) NH-t + hv »NH+H 

(b) NH, +H > NH S 

(c) H + H >H 2 

(d) NH. + NHj. >N 2 Ht 

( e) N,f U + H j> N H , + NH 2 

(f ) NH 2 + NH, > N.-J-2H. 

De este mecanismo se puede demostrar que el rendimiento cuåntico deberia 
ser pcquefio y variable con la presion. Estas conclusiones estån de acuerdo 
con los resultados observados 



L\ COMBINACION DEL HIDROGENO Y BROMO 

La combinacion fotoquimica del hidrogeno y bromo fue estudiada por 
Bodenstein y Liitkemcyer 4 entre 160° y 218°C. Estos investigadores halla- 
ion que a una temperatura dada, la velocidad de formacion del bromuro 
de hidrogeno estd. dada por 

_ : 'i (25) 

dt i + A'[c„ Rr /e Br; ] 



3 Wiig ]. Am. Chem. Soc, 57, 1559 (1935), 59, 827 (1937) 
* Bodenstein y Liitkemeycr, Z. physih. Chem., 114, 208 (1925). 
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y el rendimiento ruåntico <j>, poi 




1 dC-, 



HBr 



(26) 



1 + k' [C aBT /C Br „] 



que se incrementaba con la temperatura hasta 2 en las proximidades rj e 
200°C, y era mayor por encima de este valor. Los resultados eran explicables 
por una serie de etapas idénticas a las dadas en la pagina 588 para la reac- 
cion de cadena térmica entre estas dos sustancias con excepcion de que la 
disociacion indicada por la etapa (a) tiene lugar fotoqumiicamente. La 
variacion del rendimiento cuåntico con la temperatura es explicable por 
los cambios en las magnitudes de k y k' conforme se eleva la temperatura. 

LA REACCION HIDROGENO CLORO 

En la fotolisis del amoniaco la secuencia de reacciones que llevan a los 
productos finales se inicia por la formacion del NH 2 y H. Una vez formadas, 
estas partfculas se remueven en la reaccion siguiente y no se regenera 
ninguno de estos compuestos intermedios excepto en la etapa secundaria (e) . 
Por consiguiente, un ciclo de reaccion comienza principalmente por la 
primera etapa, mientras que cada una de las siguientes opera para remover 
los compuestos activos intermedios. Por otro lado, en la reaccion del hidro- 
geno-bromo el ciclo iniciado con la aparicion de los åtomos de bromo 
en (a) se mantiene por regeneracion de estos åtomos en las reacciones (c) 
y (d), y por la formacion de los de hidrogeno en (b). Asi cada åtomo de 
bromo o hidrogeno formado es capaz de comenzar, de principiar una 
reaccion por la etapa (a) y, por lo tanto, de comenzar una nueva reaccion 
en cadena. Por estas razones se conocen como reacciones en cadena foto- 
quimicas. Sin embargo, las cadenas no adquieren gran longitud a causa 
de su råpida finalizacion, y el rendimiento cuåntico es asi bajo. 

La situacion es diferente, sin embargo, en la reaccion de hiclrogeno-cioro, 
donde las cadenas alcanzan longitudes de 10 6 moléculas de cloruro de hi- 
drogeno por cada cuanto de energia ahsorbida. Por regla general, y aunque 
sigue siendo alto, el rendimiento es menor que el senalado antes, especial- 
mente cuando hay impurezas presentes en la mezcla de reaccion, ya <l ue 
operan finalizando las cadenas y reduciendo asi la eficiencia cuåntica del 
proceso. También se da el proceso de finalizacion, en las paredes de la 
vasija de reaccion. 

A presiones de gas moderadas, y proporciones comparables de cloro e 
hidrogeno, Bodenstein y Unger, 5 y otros, hallaron que la velocidad de for 
macion del HC1 estå dada por 




(27) 



» Bodenateiny Unger, Z. physik. Ckem., 11B, 253 (1930). 
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Esta ecuacion de la velocidad queda explicada por el mecanismo siguiente: 

(a) C\, + hv >2C1 Ai 

(b) Cl + H 2 > HC1 + H k z 

(c) H + Cl, > HCI + Cl k 3 

(d) Cl (en las paredes) i- V2 01 2 £ 4 

Aquf. rada reaccion continua la cadena con excepcion de la ultima. 

En todas las combinaciones de åtomos, radicales libres, o åtomos y radi- 
cales libres para formår moléculas estables, se desprende una energfa con- 
siderable. En consecuencia, es necesario suponer que en toda reaccion de 
esta clase hay involucrado un tercer cuerpo que transporta la energfa, o 
que dicha reaccion tiene lugar en las paredes. Este tercer cuerpo puede 
ser una molécula de los reactivos, productos, o alguna otra impureza neutra 
presrnte en el sistema. 

REACCIONES DE GAS FOTOSENSIBILIZADAS 

Cuando una mezcla de reaccion se expone a la luz a la cual los reac- 
tivos no son sensibles, no se produce reaccion alguna. Pero es posible in- 
troducir en la mezcla de reaccion moléculas o åtomos que absorban luz, 
lleguen a excitarse, y entonces pasen esta energfa a uno de los reactivos y 
lo activen. Tal sustancia se denomina fotosensibilizador, mientras que la 
reaccion resultante se dice que ha sido fotosensihilizada. 

Como un ejemplo de tal reaccion tenemos la combinacion del mon6- 
xido de carbono e hidrogeno sensibilizados por el vapor de mercurio. El 
producto principal es formaldehfdo y algo de glioxal. Las etapas involu- 
cradas en el proceso son: 

(a) Hg + hv 

(b ) Hg* + H, 

(c) H + CO 

(d) HCO + H, 

(e) 2HCO 
{{) 2 HCO 

La etapa (a) indica la activacion del vapor de mercurio por absorcion 
luminosa; la (b) una transferencia de la energfa de activacion a la molécu- 
la de hidrogeno. La energfa absorbida por esta ultima ocasiona su disocia- 
cion en åtomos que inician el resto de la reaccion cfclica. 

Se han investigado muchas reacciones fotosensibilizadas por mercurio. 
Estas incluyen descomposiciones de H 2) NH„ H 2 0, PH 3 , AsH 3 , diversos 
hidrocarburos, alcoholes, éteres, åcidos y aminas; hidrogenaciones tales 
como las del etileno, propileno, y butilcno; combinaciones como la del 
oxfgeno e hidrogeno para dar agua, oxfgeno para producir ozono e hidro- 



>Hg* 

>2H + Hg 

>HCO 

> HCHO + H 

> HCHO + CO 

>CHO — CHO (glioxal) 
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geno y nitrogeno para dar amoniaco; y polimerizaciones corno la del etileno. 
La disociacion del hidrogeno estå sensibilizada por el xenon y la polime- 
rizacion del etileno por el vapor de cadrnio que es efectivo también en la 
descomposicion del etano y propano en hidrogeno, metano e hidrocarburos 
superiores. También se han empleado como sensibilizadores a los halogenos, 
asi el cloro, hromo y yodo facilitan la descomposicion del ozono; cl bromo 
la del C) 2 0; mientras que el cloro promueve la combinacion del oxigeno e 
hidrogeno en agua y la del monoxido de carbono y oxigeno en dioxido de 
carbono. 

En la tabla 19-3 se dan las reacciones de algunos gases fotosensibili- 
zados junto con su rendimiento cuåntico y las longitudes de onda a que 
fueron obtenidos. 

Tabla 19-3. Algunas reacciones gaseosas fotosensibilizadas 



Reaccion Longitud 

de onda Rendimien- Observaciones 
Sensibilizador (A) to cuåntico 



2 O, = 3 O, 




Cl, 


4300 


2-30 


Se jncrementa con la 
concentracion de O, 


2 H a + 0 2 = 


. 2H a O 


CL, 


4300 


2 




H 2 + CO = 


HCHO 


Hg 


2537 


2 




2 CO -f- O, 


= 2 CO, 


Gl s 


4050-4360 


1000 


Depende de la tempe- 



ratura y concentracion 



REACCIONES FOTOQUIMICAS EN FASE LIQUIDA 

Muchas sustancias llevan a cabo una reaccion fotoquimica cuando se 
efectuan en fase lfquida o se disuelven en un solvente. También estas reac- 
ciones pueden iniciarse por absorcion de luz directa o a veces son fotosen- 
sibilizadas. A priori cabe anticipar que la eficiencia cuåntica de un proceso 
fotoqufmico sera menor en la fase lfquida que para la misma reaccion en 
la fase de gas. La razon de este hecho es que en la fase liquida un åtomo 
o molécula activa puede desactivarse por frecuentes colisiones con otras 
moléculas, o por reaccion con el solvente. Ademås, a causa del muy corto 
camino libre medio en la fase lfquida, los radicales libres o åtomos formados 
fotoqufmicamente tenderån a recombinarse antes de que tengan oportunidad 
de distanciarse. El efecto resultante de estos procesos sera mantener muy 
bajo el rendimiento cuåntico. En efecto, s61o estas reacciones cabe esperar 
que procedan en grado considerable cuando los productos de la accion foto- 
quimica sean partfculas relativamente estables, de otra manera los com- 
puestos activos Lntcrmedios se recombinan o reaccionan con el solvente y su 
rendimiento es bajo. 
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Estas consideraciones se aplican en muchos casos como lo muestra la 
tabla 19-4. En todos ellos, salvo el ultimo, el rendimiento es menor en la 
fase liquida que en la de gas para la misma longitud de onda de luz irra- 
diante. Pero en cierto numero de reacciones, de las cuales la fotolisis del 
Ni(CO)+ es un ejemplo, acontece lo contrario. Esta inversion cabe deberse a 
la formation de compuestos intermedios de energia cinética suficientemente 
alta para separarse råpidamente, previniendo asf su combinacion, o bien, 
al efecto especifico del solvente que lo hace ineficiente como desactivador. 
Estos efectos del solvente se deben tener en cuenta por la observation de 
que la misma reaction llevada a cabo en medios diferentes dan eficiencias 
cuånticas diferentes bajo iguales condiciones. Asf la fotolisis del GlOj para 
4,358 A nos da <j> = 1 en el CCI4 y solo 0.20 en agua. Anålogamente, la 
fotolisis del N 3 CH 2 COOC a H 5 para 2,600 A nos da <j> = 1.1 en heptano, 
1 .42 en alcohol metflico y 2.8 en agua. 



Tabla 19-^4 Comparacién del rendimiento cuåntico en las fases de gas y liquida 



Reaccion 


Longitud 
de onda 
(A) 


Rendimiento cuåntico 


Gas 


Fase liquida 


2 NH 3 =N 2 + 3H, 


2100 


0.14-0.32 


0 (En NH, liquido 


CH 3 COOH = CH, "+ CO., 


<2300 


1 


0.45 (En H 2 0) 


clo = Cl, + y 2 o 2 


4358 


3.2 


1.8 (EnCCLJ 


NO, = NO + y 2 0 2 


4050 


0.50 


0.03 (En CCI J 


Pb(CH 3 ) 4 = Pb + 2C 3 H 0 


2357 


1.1 


0 . 4 (En hexano) 


Ni(CO) 4 =Ni + 4C0 


3010-3135 


0 


2.8 (EnCCl 4 ) 



En la tabla 19-5 se dan los resultados de varias reacciones sensibiliza- 
das y no sensibilizadas en solution y se indican a continuacion los mecanis- 
mos de algunas. En el caso del åcido cloroacético la eficiencia cuåntica se 
explica por la secuencia siguiente: 

CLCH.GOOH + hv > ClCH 2 COOH* 

ClCH 2 COOH* + H 2 0 * HOCHÆOOH + HC1 

En la yodacion del cis-buteno ; Forbes y Nelson 6 encontraron que la 
velocidad estå dada por 

dCc ™ u kC CiK M (28) 

dt 



« Forbes y Nelson, /. Am. Chem. Sor , 5f, 693 (1917) 
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Para deducir esta ley de la velocidad es necesario suponer que el meca- 
nismo involucrado es: 

(a) h + kv »21 

(b) I + C 4 H 8 ?c=t C 4 H»I 

(c) C 4 H 8 I + I 2 — » C 4 H S I 2 + I 

(d) C 4 H 8 I ? + I — > C 4 H 8 I + I, 

(e) I * % h 

La reaccion se inicia con la formation de los åtomos de yodo que des- 
pués intervienen en las reacciones (b), (d) y (e).En la etapa (c) hay una 
regeneration del yodo. Ademås es necesario suponer que (b) procede en 
ambas direcciones. De estas ecuaciones es posible derivar una expresion 
equivalente a la relation (28) observada. 



Tabla 19-5. Otros ejemplos de reacciones fotoquimicas en solucion 





Long. de 


Rendi- 






onda 


miento 




Reaccion 


Solvente (A) 


cuåntico 


Observaciones 


No sensibilizadas 



2 HI = IL, + I 2 


H 2 0 


2070 


0.34 


Depende de la con- 










centracion y longi- 










tud de onda 


cis-C 4 H s -t-I 2 = C 4 H S I 2 


CHClj 


4360 


2.48 


Cada reactivo es 0.01 










molar a — 55° C 


2Fe+ + + + I 2 = 2Fe++ + 21- 


H 2 0 


5790 


1 




ClCH 2 COOH + H 2 0 = 










HOCH 2 COOH + HCI 


H 2 0 


2537 


1 


0.3-0.5 molar 


H,G [! 0 4 = H 2 0 + CO + CO, 


H,0 


2650 


0.01 




2 H 2 0 2 = 2 H 2 0 + CO, 


H 2 0 


3100 


7-80 






Sensibilizadas 






H;Cp 4 = H 2 0 + CO + CO, 


H 2 0 


2540- 


0.49- 


Acido 0.05 molar 




4350 


0.60 


U0 2 + + 0.01 molar 










como sensibilizante 


2 GCl 3 Br + 0 2 = 2 COCl 2 + 


CCl 3 Br 


4070- 


0.9 


Br 2 como sensibili- 






4360 




zante 


Ester maleico = Ester fumårico 


CCI, 


4360 


295 


Br, como sensibili- 



zante 



El mecanismo exacto por el cual se disocia el åcido oxålico sensibili- 
zado por el UO+ + 3 es incierto. Hay indicios de que se formå un complejo 
entre el åcido y el UO + , + . En las reacciones que involucran al bromo, la 
sensibilizacion estå causada probablemente por la disociacion de la molécu- 
la en sus åtomos, que luego prosiguen la reaccion. 
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EFECTOS FOTOQUIMICOS EN LOS SOLIDOS 

Las sustancias solidas resultan afectadas también por la luz, en oca- 
siones. Asi las sales de plata expuestas a la luz tienden a oscurecerse, y los 
cristales de cloruro de sodio con la luz ultravioleta desarrollan una colora- 
cion amarillenta que puede eliminarse por caientamiento, y los tintes de- 
caen de coloracion con la luz solar. 

La aplicacion mås sobresaliente de la fotolisis en el estado solido es en 
fotografia. Una emulsion fotogråfica es una dispersion de cloruro o bromuro 
de plata divididos finamente en una base gelatinosa, que cuando se expone 
a la luz, dichos haluros actuan produciendo una imagen latente invisible 
de densidad proporcional a la intensidad luminosa. Para hacer visible la 
imagen, debe revelarse por tratamiento con un agente reductor que actua 
principalmentc sobre las porciones expuestas de la emulsion, dando un 
deposito de plata finamente dividido. La placa fotogråfica desarrollada de 
esta manera, se fija con un agente, tal como el tiosulfato de sodio, para 
disolver el haluro de plata sin desarrollar, pero no la parte expuesta. En el 
negativo obtenido las porciones que eran mås brillantes del objeto fotogra- 
fiado aparecen mås ennegrecidas, y viceversa. Para obtener una impresion 
del negativo en el cual se rectifican las densidades de luz, el proceso anterior 
se repite fotografiando el negativo. La exposicion que asf se obtiene, tendrå 
al desarrollar, las porciones de luz y oscuras inversas a las del negativo. 
que por tanto corresponderån a las de luz y sombra del objeto original. 

Las emulsiones fotogråficas que consisten de haluros de plata unicamente, 
son solo sensibles a la luz proxima a la uitravioleta. Para ampliar el inter- 
valo de sensibilidad hacia longitudes de onda mayores, se incorporan a la 
emulbion algunos pigmentos que absorben en el amariilo y el rojo. Se han 
obtenido emulsiones fotogråficas sensibles a la radiacion del infrarrojo cer- 
cano y as'i es posible lograr fotograffas de noche. 

FOTOLISIS INSTANTANEA 

En los cstudios fotoquimicos ordinarios, la luz entra al sistema continua- 
mente pero con una intensidad relativamente baja. Como resultado, la 
concrntracion de los compuestos intermedios de vida corta es muy baja 
y es diffcil su obscrvacion. En la fotolisis instantånea por otra parte, el sis- 
tema se expone a un ha7 de luz muy poderoso durante un periodo muy 
breve, por ejempio, 10" J a 10~ 4 seg. Este haz produce una concentracion 
niucho mayor dc compuestos intermedios, tal como åtomos o radicales libres, 
cuya presencia, concentracion y estado resulta evaluable por observacion 
continua de los espectros de absorcion. De estos datos es posible identificar 
estos compuestos intermedios, obtener su concentracion e incluso en aigu- 
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nas ocasiones, determinar las constantes de velocidad de lar etapas de reac- 
tion fotoqufmica que involucran estas especies. 

EL EFECTO DE LA TEMPERATURA EN LAS 
REACCIONES FOTOQUIMICAS 

Este efecto es muy distinto que aquél que tiene lugar en las reacciones 
térmicas. En éstas un incremento de 10°C de temperatura conduce general, 
mente a una duplicacion o triplicacion de la velocidad; en cambio en las 
reacciones fotoquimicas, el mismo incremento de temperatura produce solo 
un incremento muy pequeno en la velocidad. Para la mayoria de tales reac- 
ciones el coeficiente de temperatura no estå muy alejado de la unidad. 
Ocasionalmente se aproxima a un valor anålogo a aquél de las reacciones 
térmicas, como en el caso de la reaction oxalato de potasioyodo, pero esta 
conducta resulta excepcional. Mas aun, en algunas reacciones fotoquimicas, 
por ejemplo, la cloracion de benceno, se presenta el fenomeno de disminu- 
cion de la velocidad con la temperatura. 

Para explicar los coeficientes de temperatura observados en las reaccio- 
nes fotoquimicas, es necesario considerar separadamente el efecto de esta 
variable en las reacciones principales y secundarias del proceso completo. 
La absorcion luminosa debe ser pråcticamente independiente de la tempe- 
ratura, pero las reacciones secundarias son de caråcter térmico y, por lo 
tanto, deben ser sensibles a las variaciones de temperatura, como sucede en 
los casos comunes. La mayoria de las reacciones secundarias en los procesos 
fotoqufmicos comprenden una interaccion entre los åtomos o radicales libres, 
o entre éstos y las moléculas. Para tales reacciones la energfa de activacion 
es muy pequena o nula. Como el coeficiente de temperatura de una reaction 
estå determinada por la magnitud de la energfa de activacion, podemos 
concluir que aun en las reacciones secundarias, el coeficiente de temperatura 
deberå ser menor que en las térmicas que comprenden a moléculas unica- 
mente. El efecto resultante deberå ser, por lo tanto, un coeficiente de tem- 
peratura pequeno para el proceso total, que es lo que sucede generalmente. 

Si se observa un coeficiente de temperatura elevado, es una indicacion 
de que hay una o varias etapas intermedias que tienen una energfa de acti- 
vacion grande. 

Otra posibilidad es que alguna etapa en la secuencia de reaction sea un 
equilibrio cuya variation con la temperatura lleva en sf un apreciable calor 
de reaction positivo. Asi supongamos que la constante de velocidad k esta 
constituida del producto de una constante de velocidad k, y la de equili- 
brio K; es decir, 

k = k,K (29) 
Al tomar logaritmos y diferencias con respccto a la temperatura, la ecua- 
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cion (29) nos da 



dlnk _ dlnk, _|_ d ln K 
dT dT ~ dT ' '' At) 



El primer término de la derecha es E a /RT 2 , donde E, es la energfa de 
activacion de la etapa que comprende a ki. El segundo término es AH/R7* 2 S 
donde AH es el calor de reaccion para el cual K es la constante de equili- 
brio. Al sustituir éstos en la ecuacion (30) resulta 



dlnk _ E, AH_ 

dT RT Z RT 2 
_ E a + AH 
RT 2 



(31) 



Incluso cuando E, es pequeno, un valor grande de AH positivo darå 
un valor elevado en el miembro derecho de la ecuacion (31 ), y de allf que el 
coeficiente de temperatura resultarå grande. Por otra parte, si AH es nega- 
tivo y numéricamente mayor que £ a> entonces, (E, + AH) sera negativo y 
también d ln k/dT. Bajo estas condiciones, la reaccion tendrå un coeficiente 
de temperatura negativo. Esta puede ser la explicacion del decrecimiento 
en velocidad con la temperatura observado en la cloracion fotoqmmica del 
benceno y algunas otras reacciones de este tipo. 



EQUILIBRIO FOTOQUIMICO 

Consideremos una reaccion 

lut 

Å + B > C + D (33) 

procediendo como se indico bajo la influencia de la radiacion absorbida. 
Supongamos, ademas, que los productos no estån fotosensibilizados, pero 
que se combinan en una reaccion térmica para formår los rea^tivos, esto es, 

térmico 

C + D > A+B (33) 

A medida que estas reacciones proceden, se alcanza el equilibrio 

luz 

A + B ^-=~ C + D (34) 

térmico 

Anålogamcnte, la reaccion en una direccion y su contraria pueden ser 
sensihles a la luz, alcanzandosc un equilibrio del tipo 



luz 

A+B C + D 

lut 



<35) 
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Los equilibrios (34) 6 (33) que resultan de proccsos opuestos en l os 
cuales una o ambas reacciones son fotosensibles, se denominan equilibrios 
fotoquimicos. Un ejemplo del primero de éstos lo ofrece la dimerixacion 
del antraceno 

luz 

2 C 14 H 10 — C^gtLo (36) 

térmico 

y del segundo la descomposicion del trioxido de azufre 

2 SO, 2 S0 2 + O, (37) 

luz 

Las constantes de los equilibrios fotoqinmicos son tales unicamente para 
una intensidad de luz dada, variando si esta ultima sufre alguna altera- 
cion. Ademås no corresponden a las constantes de equilibrio obtenidas para 
las reacciones bajo condiciones térmicas simplemente. Por ejemplo, los 
cålculos del equilibrio ensenan que para loyrar el 30% de disociacion del 
S0 3 a una atmosfera de presion, debemos calentar esta sustancia a 630°C. 
Por otra parte, Coehn y Becker 7 encontraron que el SO, puede disociarse 
fotoqufmicamente hasta un 35% a 45°C. Nuevamente, mientras que la 
constante de equilibrio térmico varia muy marcadamente con la tempera- 
tura, la constante de equilibrio fotoquimico es independiente de la tempe- 
ratura entre 50° y 800°, a intensidad de luz constante. De éstas y otras 
observaciones resulta evidente que las consideraciones del equilibrio ordi- 
nario no se aplican a las reacciones fotoqumricas. Si reflexionamos sobre 
el caso encontraremos una explicacion. En el equilibrio térmico nos con- 
ciernen las relaciones normales de energia libre de productos y reactivos, 
en la formå en que se aplican a las condiciones de cstos para la tempera- 
tura y presion en cucstion. En el equilibrio fotoquimico, por otra parte, 
estas relaciones de energia libre se ven modificadas por la energia propor- 
cionada por la luz. La suma de esta ultima modifica el AF 0 de la reaccion, 
y por lo tanto la constante de equilibrio. En otras palabras, al proporcionar 
energia libre en formå de luz, es posible hacer que una reaccion se des- 
place en una direccion que por cormderaciones termodinåmicas comunes 
parece imposible de realizar. 

QUIMILUMINISCENCIA 

En las reacciones fotoquimicas se produce un cambio por absorcion de 
luz. El proceso inverso es la emision de luz por un sistema a temperaturas 
ordinarias como un resultado de una reaccion qufmica. Esta emision de 
"luz fria" se llama luminiscencia quimica y es un fenomeno muy conocido. 

< Cothn y Becker, Z. EUktrochem., 13, 545 (1907); Z. physik. Chem 70, 88 
(1909). 
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Cuando el fosforo amarillo se oxida en oxfgeno o aire a bajas presiones y a 
temperaturas comprendidas entre —10° y 40 c Cj se transforma cn P : Oj 
con emision de una luminiscencia visible blanco-verdosa. Anålogamente la 
oxidacion de ciertos reactlvoa de Grignard. compuestos de silicio y del 
åcido 3-amino-ftalico en solution alcalina va acompanado por emision 
de luz. En todoi estos casos, toda o parte del cambio de energfa de la re- 
action, en vez de aparecer como calor, se utiliza en activar electronicamente 
alguna molécula que entonces emite la energfa de excitacion en formå de 
radiacion y pasa a su estado normal. 

La quimiluminiscencia mejor comprendida es la que se emite en la re- 
action de los vapores de metal alcalinos con los halogenos. Cuando se mez- 
clan corrientes de vapor de metal alcalino y halogenos a prcsioiies de 10" 1 
6 10~ 3 mm de mercurio se forman haluros alcalinos con emision de lumi- 
niscencia. Polanyi y sus colaboradores mostraron que en tales reacciones se 
formå una cadena como resultado de la cual se obtiene un åtomo alcalino 
activo. Erte åtomo al regresar a su estado base emite la radiacion obser- 
vada. En la reaction cloro-sodio, la cantidad de luz obtenida es de solo 
un cuanto por 1000 moléculas formadas de cloruro de sodio, mientras 
que en la reaction yodo-sodio es de un cuanto por 2000 moléculas de yoduro 
sodico. Es significativo que en todas estas reacciones nunca se obtiene ra- 
diation cuya energia sobrepasa el calor dc la reaction reipectiva. Ordina- 
riamente la luz emitida es de menor energfa que la ultima y la diferencia 
entre ambas se disipa como una energfa cinéticr. de traslacion del åtomo. 
Los fenomenos de quimihiminiscencia no si confinan al laboratorio. Cual- 
quier estudiante cstå faniiliarizado con la luz frfa emitida por algunos 
insectos. Esta procede de la oxidacion de una sustancia proteinica llamada 
luciferim Ciertas cspecies marinas también son luminiscentes. Finalmente, 
un halo quimiluniiniscentc debido a la oxidacion, puede observarse sobre 
las ciénagas donde la madera y vegetation empiezan a pudrirse. En todos 
estos casos parte del cambio de energia que acompana a un proceso dado, 
se emite como radiacion en \C7 dc calor. 

QUIMICA DE LA RADIACION 

La activacion quimica se obtiene no solo por el uso de luz ultraviolcta, 
visible e infrarrojo cercano. sino también por los rayos a, /? y y, protonrs, 
neu trones, deuterones y descai gas cléetricas a alto voltaje. Las energfas in- 
volucradas en estos promotores son muy altas y pueden ascender a 50 o mas 
millones de electron voltios (MeV). El efecto primario del paso de la radia- 
tion de alta energia a través de la materia es la produccion de una extensa 
loni/acion. tanto por impacto directo, corno por la radiacion secundaria 
que resulta, de la Lonivacidn initial. Las partkulas a, protones, neutrones 
y deuterones son mis efertivos en producir ionizacion que los electrones 
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mas ligeros y \eloces y los rayos y. La razon de todo esto es que las par- 
ticulas mås pesadas, al moverse mås lentamente, tienen mås oportunidad 
de chocar con las moléculas y de producir asi una ionization rriås extensa. 

Los iones producidos de esta manera pueden descargarse por interac- 
don con los electrones, o, lo que es mås importante, son capaces de iniciar 
reacciones que conducen a la formacion de nuevos productos. Estos son 
con frecuencia sustancias de menor peso molecular que las moléculas ini- 
tiales, aunque no siempre éste es el caso. Asf la irradiacion del agua pro- 
duce no solo hidrogeno sino peroxido de hidrogeno también. La irradia- 
cion de un monomero puede producir la polimerizacion. Ademås, si se 
expone un polimero a una fuente dc alta energia, se encuentra que exhibe 
propiedades totalmente diferentes a las de las sustancias originales, y mås 
de acuerdo con lo que cabe esperar de un producto de peso molecular 
mås elcvado. Tal modificacion de las propiedades del polimero por radia- 
tion de alta energia es de gran interés en la actualidad, y se lleva a cabo 
considerable investigacion en este sentido. 
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PROBLEMAS 

1. Una capa de 2 mm de espesor de vidrio pyrex transmite el 10% de una 
radiacion incidente cuya longitud de onda es 3000 A. iQué porcentaje de luz de esa 
longitud de onda sera absorbida cuando el espesor de la capa de vidrio es de 1 mm? 

Respuesta. 68.4%. 

2. Cierta sustancia en una celcU de longitud l absorbe cl 10% de ]a luz in- 
cidente. iQué fraccion de luz incidente se absorbera en una celda 5 veces mayor? 

3. En una celda de nerta longitud y a una presion de 100 mm de mercurio, la 
acetona qaseosa transmite cl 25 1% de luz intidente cuya longitud de onda es 
2650 A Si suponcmos que es aplicable la loy de Becr, calcular la presjon a la cual 
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el 98% de la luz incidente sera absorbida por la aretona en la misma celda y tem- 
peratura. Respuesta 283 mm Hg. 

4. De los datos dados en el problema anterior hallar qué porcentaje de la 
radiacion se absorberå por la acetona a una presion de 200 mm de mcrcuno en una 
celda que es la tercera parte de la usada antes. 

5. Calcular la energia por mol de la luz que tiene longitudes de onda de 
(a) 850 Å, (b) 2500 Å, y (c) 5 /i. ^En qué region espectral queda cada longitud 
de onda? Respuesta: (a) 3.36 X IQ 3 cal, ultraviolcU. 

6. La energia de activacion cn la descomposicion térmica del N 2 0(g) es 53,000 
cal mol -1 . Calcular la frecuencia y longitud de onda de la radiacion que corres- 
ponde a esta energia, y senalar en qué region del espectro se encuentra. 

7. A partir de la energia de activacion del problema anterior, calcular: (a) la 
fraccion deE mimero total de moléculas, y (b) el numero real dc moléculas activables 
térmicamente en un litro de N 2 0 a una presion de 50 mm de mercurio y 27°C 

8. En la combinacion fotoquimica del H^g) y CL (g) la eficiencia cuåntica 
es alrededor de 10 s cuando la longitud de onda es de 4800 A. dCuåntos moles de 
HC!(g) se produciran bajo estas condiciones por caloria de energia radiante absor- 
bida? Respuesta: 33.6 moles. 

9. Cierto sistema absorbe 2 0 X 10 1S cuantos de luz por sep. Después de diez 
minutos se observa que han reaccionado 0.001 moles de sustancia irradiada. ; Guål 
cs la eficiencia cuåntica del proceso? 

10. La radiacion incidente de una fuente de luz monocromåtica de 2537 A es 
de 80 erg/seg/mm s . La radiacion pasa por una rendija cuya årea cs 5 mm 2 y de 
aqui a una celda que transmite el 30% de la radiacion incidente. Si la solucion 
de la celda trasmite el 10% de la radiacion, ,;cuånta ciergia en calorias absorbe la 
solucion por hora? Respuesta: 9.1 X 10- ''cal. 

11. Si la eficiencia cuåntica en el problema anterior es la unidad para la sustan- 
cia que se descompone y si toda la radiacion absorbida por la solucion se usa en la 
descomposicion fotoquimica, £ cuantos moler de sustancia se descompondrån por hora? 

12. La energia de disociacion del hidrotreno es 103,200 cal mol -1 . Si el Hg se 
ilumina con radiacion cuya longitud de onda es 2537 A y por lo tanto re disocia, 
t cuånta energia radiante original por mol se ronvcrtirå en energia cinética? 

Respuesta- 10,100 cal. 

13. Cuando el HI gaseoso se ilumina con radiacion dc 2530 A, se observa que 
1.85 x 10- J molej se descomponen por 1000 cal de energia radiante absorbida 
Calcular la eficiencia cuåntica de la reaccion. 

14. Un actinometro de oxalato de uranilo se irradia durante 15 minutos can 
luz de 4350 A Al final de este periodo se encuentra que el åcido oxålico corres- 
pondiente. a 12cc de KMn0 4 0.001 molar ha sido descompuesto por la luz. Para 
esta longitud de onda la eficiencia cuåntica del actinometro cs 0 58. Hallar la inten- 
sidad promedio de la luz usada en: (a) Ergios por seg, y (b) en cuantos por scg. 

Respuesta: (a) 1.58 x 10> ergs seef -1 . 

15. Suponiendo d estado estacionario para los åtomos CI y H, demostrar que 

el mecanismo propuesto para la combinacion fotoquimica del H,(g) y el CL(g-) 
conduce a la ecuacion de velocidad ttbscrvada en (27). ;Cuål es la expresion de k 
en esta ecuacion en funcion de las constantcs de veloridad para las racriones (a) 
a (d)7 
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16. Si asurnimos estados estacionarios para los atomos dc Br y H, deducir la 
ccuacion (25) para la \elocidad de combinacion del H 2 (g) y Br^(g) en base a ] 
mecaniamo dado en la pagina 588 para la reaccion térmica. c Cuales son las expre- 
siones de k y k' en este caso en fvincion de las constantes de velocidad de las reac- 
ciones individuales? 

17. Supongamos que en cierta reaccion total, la constante de velocidad obser- 
vada k, en funcion de las constantes de velocidad de las reacciones particulares 
involucradas, k„ k^ y Æ 3 esta dada por 

L Cuål sera la relacion entre la energia de activ^cion observada > las energias de arti- 
vacion de cada una de las etapas de reaccion particulares? 

18. En cierta reaccion A B = 2 D su desplazamiento hacia la derecha pro. 
cede fotoquimicamente con una \elocidad dnda por 



dt 



mientras que en sentido inverso procede térmica y bimolecularmente con una cons- 
tante de velocidad k'. Deducir la expresion para la concentracion de D en el equi- 
librio lotoquimico Respuesla. C D = [kl a C 4 C n / 'k 

19. Si suponemos que la \clocidad dc disociacion térmica del HBr(g) es des- 
preciable comparada con la de combinacion fotoquimica del H 2 (g) y Br 2 (g), den- 
var la expresion para la concentracion del HBr(g) en el equilibrio fotoquimico 

20. En la dimcnzacion fotoquimica del antraceno 

- C 14 H 10 » C, S H_ 0 
se ha propuesto el mccanismo siguiente: 

(a) C 14 H 10 + hv—+ (G„H W )» * t 

(b) (C 14 H 10 )* + C 14 H 1C »C J8 H. 0 *, 

(c) C_, S H, 0 >2C 14 H 10 k a 

(d) (C 14 H 10 )* >C 14 H 10 + A/ k t 

(a) Derivar la expresion para la \eloCidad de fonnacicn del dimero. (b) Deducir 
dc esta ultima la expresion para la concentracion del dimero en el equilibrio fott>- 
quimico. (c) t C6mo dependc esta concentracion de la intensidad de luz absorbida 7 

21. ;Cuål sera la longitud dc onda de los rayar y que poseen enrrqUu de 
(a) 1 MeV y (b) 10MeV? 

22. Calcular las velocidades de electrones y protones de 100 eV. 

23. Calcular las velocidades de los neutrones, deuterones y particulas a de 
100 cV. 
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FENOMENOS SUPERFICIALES 

Y CATALISIS 



Los solidos, lfquidos y soluciones presentan muchas propiedades que 
son explicables solo en funcion de la accion de sus superficies. que in- 
cluyen a las tensiones superficiales e interfaciales, de adsorcion, la disper- 
sion de lfquidos en las superficies, filmes de superficie insolubles, y la 
actividad catalitica de diversas superficies de solidos en muchos tipos de 
reacciones qufmicas. Este capftulo estå relacionado con todos estos feno- 
menos. as'i como con sus implicaciones teoricas y pråcticas. 

LA TENSION SUPERFICIAL DE LOS LIQUIDOS 

Dentro del cuerpo de un liquido alrededor de una molécula actuan 
atracciones casi simétricas. En la superficie, sin embargo, dicha molécula 
se cnruentra solo parcialmente rodeada por otras y, en consecuencia, ex- 
perimenta una atraccion hacia el cuerpo del lfquido. Esta atraccion tiende 
a arrastrar las moléculas superficiales hacia el interior, y al hacerlo el li- 
quido se comporta como si estuviera rodeado por una membrana invisible. 
Esta conducta se llama tension superficial, y es el efecto responsable de la 
resistencia que un liquido prcsenta a la penetracion superficial. observable 
en la formå casi esférica de las gotas de lluvia, la formå esférica de las 
partfculas de mercurio situadas en una superficie lisa, el ascenso de los lf- 
quidos en los tubos capilares, y la flotacion de las hojas de metal en las super- 
ficies lfquidas. Desde el punto de vista puramentc termodinåmico, la tension 
superficial puede considerarse como ]a tendencia de un liquido a disminuir 
su superficie hasta un punto cn que su energja de superficie potpncial cs 

«I3 
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minima, condicion necesaria para que el equilibrio sea estable. Puesto que 
una esfera presenta un årea minima para un volumen dado, la tendencia 
de una particula Hquida deberå ser la de adquirir formå esférica bajo la 
action de la tension superficial, como acontece en la realidad. 

Como la tendencia natural de un Kquido es la de reducir su superficie. 
un incremento de ésta solo se Ile\a a cabo a expensas de cierto trabajo. 
Consideremos una capa de Kquido contenido dentro de una estructura dc 
alambre, ABCD, como la de la figura 20-1. El lado CD = /, es movil. 




Si se requiere una fuerza / para desplazar el alambre CD contra la tension 
superficial que actua en el film a lo largo de CD, el trabajo hecho, w } al 
mover el alambre de CD a EG, es 



w — fx 



(1) 



La fuerza que actua, /, debe contrabalancearse por la de la tension su- 
perficial en CD. Si designamos por y la fuerza por centimetro, y puesto 
que hay dos superficies, resulta 



f = 2yl 

w = fx = 2 ylx 



(2) 
(3) 



De la ecuacion ( 2 ) se define como y — f/2 l, esto es, la fuerza en dinas que 
actua en 1 cm de longitud de superficie. Sin embargo, 2 Ix es el åiea de la 
nueva superficie del liquido producido por CD, AA. De aqui que la ecua- 
cion (3) se convierte también en 



y 



y(2lx) 

w 

AA 



y±A 



(4) 



En consecuencia, y puede considerarse también como el trabajo en ergws 
necesario para formår un centimetro cuadrado de årea superficial, y se en- 
cuentra, por lo tanto, refcrido a la energfa libre superficial por centimetro 
cuadrado de area. 

La tcrision superficial es una propiedad raracteristica de cada liquido 
y difiere considcrablemente de unos Kquidos a otros. De entre los diversos 
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procedirnientos disponibles para medir la tension superiicial, como el ten- 
siométrico, peso de la gota, y el dr abcenso capilar. es erte ultimo el mås 
importante y se considera el eståndar. El método capilar se basa en el 
hecho de que la mayoiia de los lfquidos cuando se ponen en contacto 
con un tubo fino capilai de \idrio. asciendcn por el mi^mo hasta cierto 
nivel por encima de la del lfquido situado fuera del tubo. Este hecho ticnc 
lugar cuando el Kquido moja el vidrio. es decir, se adhiere a él. Si no lo 
moja, como en el caso del niercurio por rjemplo, el nivel iritcrior del capi- 
lar queda por debajo del externo, y la supeificie del mercurio es convexa, 
en vez de concava como en el caso anterior. 

Para comprender la teoria del método, coniidcreinos un tubo fino 
capilar de radio uniforme, r, sumergido en una \asija que contiene un 
liquido que humedece un capilar, figura 20-2. Al humedecer la pared in- 
terna del capilar aumenta la superficie del liquido y para decrecer la super- 
ficie libre aquél ascenderå por el tubo. En cuanto asf sucede, se humedece 
de nuevo el capilar, y el liquido sigue ascendiendo. Pero este proceso no 
sigue indefinidamente, sino que se detiene cuando la fuerza de tension 
superficial que actua hacia arriba se iguala con la de la columna liquida 



que actua hacia abajo. Si designamos por y a la tension superficial en dinas 
por centfmetro en la circunferencia interna, y consideramos que la fuerza 
actua en el ångulo 9, llamada de contacto, con la vertical, entonces la 
fuerza de tension superficial es 



Esta fuerza se halla balanceada por la de la columna lfquida de altura h, 



/ 




Figura 20-2. Método de ascenso 
capilar para la determinacion de 
la tension superficial. 



/i — 2 -n-ry COS 9 



esto es, 



donde p es l a densidad del liquido y g es la aceleracion de la gravedad, en 
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centimetros por seg 2 . Por lo tanto, como en el equilibrio /» — /i 



2 Tiry cos 6 — -r-hpg 
rhpg 



y - 



2 cos tf 



(5) 



Para la mayoria de los lfquidos que mojan el vidrio, 0 es esencialmente 
cero, y el coseno 0=1. Entonces 

y= rh f (6) 

y -/ se calcula si se dispone del radio del tubo capilar, la densidad del liqui- 
do, y la altura a la cual el lfquido puede ascender en el capilar. 

Para trabajos de precision deben hacerse dos correcciones: una para 
el volumen del menisco, y la otra para la densidad del gas situado encima 
del lfquido. Bajo estas condiciones la ecuacion 6 se transforma en 

_ (h + r/3) {pi - p>)rg 
V 2 ' 

donde pi es la densidad del liquido y p t la del gas que estå encima. 

Cuando la superficie del vidrio no se moja por el liquido: la ecua- 
cion (6) es aplicable aun, pero h es el descenso de nivel del liquido debajo 
de la del externo al capilar. 

En el método tensiométrico se sumerge una horquilla o anillo de platino 
en el liquido de prueba, midiéndose la fuerza necesaria para separar dicha 
horquilla o anillo de la superficie lfquida. Esta fuerza se relaciona con la 
tension superficial. En el método del peso de la gota, por otra parte, el 
liquido cuya tension se determina se hace pasar lentamente por una angos- 
tura capilar para producir una gota aproximadamente esférica. Cuando la 
gota alcanza cierto peso definido, que depende del tamano del extremo 
del capilar y de la tension superficial del liquido, se separa y cae. Harkins 
y Brown 1 han demostrado que si W es el peso de la gota. se cumple 



Wg 
2-rcf, 



(8) 



donde es una funcion bastante Complicada de {r/V 1 ^), donde V es el 
volumen de la gota. El estudiante que lo desee encuentra los detalles de este 
procedimiento en el trabajo de Harkins mencionado. 

Como puede verse en la tabla 20-1, la tension superficial de los lfquidos 
disminuye a medida que aumenta la temperatura, y se hace igual a cero 



1 Harkins y Brown, P Am. Chem. Soc, 41, 499 (1919) 



La tension interfacial y la dispersion de los Hquidos 817 



en la temperatura critica. Esta dependencia se encuentra representada en 
la ecuacion de Ramsay-Shields 

/Af 

donde y es la tension superficial a la temperatura t, y M, pi y f c son el peso 
molecular, densidad y temperatura critica del liquido respectivamente. Pues- 
to que M/pi es el volumen molar del liquido, (Mjpi)<&> es una cantidad 
proporcional a la superficie molar del liquido, y al producto del miembro 
izquierdo en la ecuacion (9) se llama energia superficial molar, k es una 
constante que se supone independiente de la temperatura. 



Tabla 20-1. Tension superficial de los Hquidos a di versa temperatura, 

(Dinas cm -1 ) 



Liquido 


o°c 


20°C 


40°C 


60°C 


80°C 


100° C 


Agua 


75.64 


72.75 


69.56 


66.18 


62.61 


58.85 


Alcohol etilico 


24.05 


22.27 


20.60 


19.01 






Alcohol metiHco 


24.5 


22.6 


20.9 






15,7 


Tetracloruro de carbono 




26.8 


24.3 


21.9 






Acetona 


26.2 


23.7 


21.2 


18.6 


16.2 




Tolucno 


30.74 


28.43 


26.13 


23.81 


21.53 


19.39 


Benceno 


31.6 


28.9 


26 3 


23.7 


21.3 





La ecuacion de Ramsay-Shields se ha encontrado que tiene validez en 
muchos lfquidos para temperaturas que van hasta las proximidades de la 
critica. Sin embargo, predice que y se harå igual a cero cuando ( = 
(t a — 6) y se harå negativa en la temperatura critica. Para obviar esta difi- 
cultad Katayama establecio la siguiente modificacion 

/jfy/. = _ (10) 
\PI - p'/ 

donde pv es la densidad del vapor a la temperatura t, con lo cual y = 0 
cuando t = t,. 

LA TENSION INTERFACIAL Y LA DISPERSION 
DE LOS LIQUIDOS 

Cuando dos lfquidos A y B son inmiscibles o parcialmente miscibles y se 
ponen en contacto, se encuentra que existe una tension interfacial en e ^ 
limite de las dos capas. Esta tenssån, y An , es medible por procedimientos 
simijares a los usados en la determination de la tension superficial de l° s 
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Hquidos puros. Su valor generalmente es intermedio entre las tensiones 
superficiales de los dos Hquidos, ja y yjj, pero en ocasiones, resulta inferior 
que la de ambos, como se puede observar en la tabla 20-2. 

Si una columna de un liquido puro de 1 cm 2 de seccion transversal se 
divide, se crean dos superficies, cada una de ellas con igual årea. Como 
la tension superficial es también el trabajo necesario para crear un årea 
superficial unidad, el trabajo realizado en aquella division es 



w c = 2y (11) 

donde w c es el trabajo de cohesiån del Kquido. De formå anåloga. si con- 

Tabla 20-2. Tension interfaciai de los Hquidos a 20° C 
(Dinas cm -1 ) 

A B y A y n y AIi 

Agua Benceno 72.75 28 - 88 r >° 

Tetxacioruro de carbono 26.8 43.0 

Octano-n 21.8 jO.!l 

Hexano-n 18.4 51.1 

Mercurio 470, 375. 

»-Octil alcohol " 27.5 8.5 

Eter etllico " 17.0 10.7 



sideramos una columna constituida de dos Hquidos inmiscibles o parcial- 
miscibles, el trabajo realizado para separarlos estarå dado por 

«V = YA + Ib — Yae (12) 

en donde ii es ahora el trabajo de adhesion. Estos dos tipos de trabajo 

conducen a una cantidad muy importante llamada el coeficiente dc dis- 
persion y estå dado por 

S HA =w a - w Ch (13a) 

= y.i ~ y» — jak (13b) 

Sra es el coeficiente de dispersion del liquido B en la supt-rficie de A, mien- 
tras que w Cg es el trabajo de cohesion del Hquido B. Un valor positivo de 
Snu indica que cuando se co]ora una pequena cantidad del liquido B en la 
superficie de A, se esparcirå de igual formå que lo hace el aceite en el agua. 
Por otra parte, ruando S,,, c*s ncgativo no hay dt-rrame, y el liquido adi- 
cionado pcrmancre en formå de gotas sobre la superficie. 



La tension superficial de las soluciones 819 



LA TENSION SUPERFICIAL DE LAS SOLUCIONES 

El efecto de las sustancias disueltas en la tension superficial del solvente 
queda de manifiesto en los tres tipos de curva presentes en la figura 20-3. 
En las soluciones del tipo I la adicion de soluto conduce a un incremento 
de la tension superficial, pero este aumento no es, generalmente, grande. 
Tal conducta la presentan los electrolitos fuertes, sacarosa, y el åcido amino- 
benzoico en agua, o la anilina en el ciclohexano. Por otra parte, los no 
electrolitos o los electrolitos débiles en el agua se comportan segun nos 
muestra la curva II. Esta conducta es muy comun, y las soluciones pre- 
sentan tensiones superficiales que disminuyen con cierta regularidad cuando 
aumenta la concentracion de soluto. Finalmente, el tipo III lo presentan 
ciertas soluciones acuosas de jabon, åcidos sulfonicos y sulfonatos, asi como 
otros tipos de compuestos orgånicos. Estas sustancias, denominadas agentes 
activos superficiales tienen la capacidad de disminuir la tension del agua 




0 Concentracion - C 

Fisura 20-3. Depenck-ncia de la tension superficial de las soluciones de la con- 
centracion de soluto. 

a un valor bajo incluso en concentracion es muy pequenas, asf una concen- 
tracion de 0.0035 moles de oleato sodico por litro de agua, es suficiente 
para disminuir la tension superficial del agua desde 72 a 30 dinas cnr 1 a 
25 grados centfgrados. 

Los solutos que conducen a un decrecimiento de la tension superficial 
con el aurnento de !a concentracion se dice que presentan una artividad 
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superficial positiva, mientras que los que aumentan dicha tension tienen 
una actividad negativa. 

En 1878 J. Willard Gibbs demostro que la actividad superficial se debia 
a la distribucion desigual del soluto entre la superficie y el cuerpo de la 
solucion. Por un razonamiento puramente termodinåmico, dedujo que si 
un soluto se distribuye de manera que la superficie contiene un exceso de 
q moles de soluto por 1 cm 2 de årea al presente en el cuerpo de la solucion, 
entonces en las soluciones diluidas se cumple que 

C dy / 1M 

q= -RTdC (M) 

donde C es la concentracion de la solucion, T la temperatura absoluta, 
R la constante de los gases, y dy/dC la velocidad de variation de la ten- 
sion superficial de la solucion con la concentracion. Cuando dyjdC es posi- 
tiva, es decir, cuando la tension superficial de la solucion aumenta con la 
concentracion, q debe ser negativo, y el cuerpo de la solucion es mås rica 
en soluto que la superficie, como en el caso de muchos electrolitos. Sin em- 
bargo, cuando la tension superficial de la solucion disminuye con la con- 
centracion, dyjdC es negativo, q es positivo, y la superficie contiene una 
concentracion mayor del soluto que la solucion. Esto ultimo es lo que 
sucede con los agentes activos superficiales. Por lo tanto, la actividad super- 
ficial positiva estå asociada con una adsorcion del soluto desde la solucion 
hacia la superficie de ésta, mientras que la actividad negativa se debe a una 
expulsion de soluto de la superficie. La ecuacion (14) se conoce como la 
de adsorcion de Gibbs. 



FILMES SUPERFICIALES INSOLUBLES 

El åcido palmitico (G 15 H 3 iCOOH) es insoluble en el agua. Cuando 
una pequena cantidad del mismo disuelto en un solvente volåtil se coloca 
sobre la superficie limpia del agua, se evapora el solvente y el åcido pal- 
mitico se extiende sobre dicha superficie hasta que se produce una capa 
de espesor monomolecular. La tension superficial, y, de la superficie cu- 
bierta por esta capa es menor que la del agua pura, y,. La diferencia entre 
ambas, es decir, 

f = yo - y (15) 

se conoce como presion superficial; f, es la fuerza que actua por unidad 
de longitud del film. 

Filmes unimoleculares anålogos a los del åcido palmitico se obtienen 
con muchas sustancias que son insolubles en agua o lo son ligeramente. 
La presion superficial de estas pelfculas depende del årea ocupada por mo- 
lécula. En el ano 1917 Irving Langmuir mostro como la presion superficial 
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se puede determinar como una funcion del årea molecular mediante una 
balanza de superficie. Este aparato estå constituido de un vado que con- 
tiene agua. Esta pila poco profunda tiene en las cercairias de un extremo 
una barrera fija que se extiende a través de la pila y flota en el agua. La 
barrera estå provista de un mecanismo que determina cualquier presion 
ejercida sobre la misma. En la extremidad opuesta de la pila existe una 
barra movil que toca también el agua y capaz de comprimir el film contra 
la barrera fija. Si conocemos el numero de moléculas colocadas en la 
superficie, el årea que ocupan estå dada por la que ocupan entre las dos 




Area motecular -A 

Figura 20-4. Gråfica de årea-fueiza para åcido palmitico en agua a 16°C 

barreras. Ademås, la fuerza total que se ejerce sobre la barra fija dividido 
por su longitud nm da la presion. Al variar las posiciones de la barra movil 
y observar las presiones correspondientes, es posible obtener f para las dis- 
tintas åreas, <r, ocupadas por una molécula en el film unimolecular. 

Una gråfica de f—o para las pelfculas de åcido palmitico en el agua 
se muestra en la figura 20-4, y se obtuvieron para una temperatura de 
16°C. Para åreas moleculares mayores, como cd, la presion superficial es 
baja. Entre c y b aquélla asciende råpidamente por compresion alcanzando 
cierto valor limite segun ab. Las razones de este comportamiento son las 
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siguientes: Para åreas entre d y e las moléculas sobre la superficie se hallan 
separadas suficientemente para permitir una compresion considerable sin 
un aumento apreciable de la presion superficial. Sin embargo, en cuanto 
nos aproximamos al punto c el film unimolecular se hace muy compacto, 
y de aquf que la reduccion posterior del årea requiere una fuerza consi- 
derable. En consecuencia, la presion aumenta considerablemente a lo largo 
de cb. Finalmente, entre b y a las moléculas se encuentran tan juntas que 
cualquier intento de reducir el årea aun mås, ocasiona que el film se combe. 
La extension de la linea bc hasta el punto e, que corresponde a / = 0, nos 
da el årea ocupada por una molécula de åcido palmftico en una capa mo- 
nomolecular de empaquetamiento compacto situada sobre la superficie 
del agua. 

Esta årea de 21Å 2 corresponde a una seccion transversal de la molécula 
de åcido palmftico. De aqiri que las moléculas deben hallarse alineadas ver- 
ticalmente con el grupo hidrofilo (åvido del agua) — COOH orientado 
hacia el agua y el hidrofobo (que rechaza el agua) correspondiente al 
hidrocarburo alejåndose del lfquido en lfnea recta con el grupo hidrofilo. 
Que esta descripcion es correcta, se ve confirmada por los cålculos de ]a 
longitud de la molécula, y de ahi, de la distancia del enlace G — C. cuyo 
valor concuerda con el obtenido por difraccion de rayos X. 

Se han hecho mediciones anålogas a las del åcido palmftico con diversos 
compuestos que van desde los hidrocarburos paraffnicos superiores a las 
estructuras de complejos orgånicos. Al proporcionar informacion del tamano 
y formå de las moléculas, el estudio de los filmes superficiales constituye 
un procedimiento muy valioso de elucidacion de la estructura de una mul- 
titud de compuestos orgånicos. Al mismo tiempo proporciona también un 
conocimiento considerable de la naturaleza de las capas formadas, encon- 
tråndose que éstas se comportan obedeciendo la ley de los gases ideales 
segun la relacion 

/ =kT (16) 

donde k = R/Nes la constante de Boltzman, es decir, la constante de gas 
por molécula. Otros filmes, por otra parte, se comportan como si se tratase 
de gases no ideales, o incluso como lfquidos o solidos. En efecto, un estudio 
detallado de las gråficas f-<j de algunas sustancias presenta una gran ana- 
logfa con las isotermas del dioxido de carbono, de la figura 1-10. 

ADSORCION 

Hemos observado ya que las fuerzas moleculares en la superficie de un 
liquido se encuentran en un estado de insaturacion o sin balancear, lo cual 
es vålido también para las situadas en la superficie de un solido donde las 
moléculas o iones no tienen satisfechas todas sus fuerzas de union can otras 
partfculas, por lo cual atraen hacia si, reteniéndolas en su superficie, a las 
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de los gases o a otras sustancias que se ponen en contacto. Este fenomeno 
de concentracion de una sustancia sobre la superficie de un solido o lfquido 
se denomina adsorcion, y la sustancia atrafda hacia la superficie se llama 
fase adsorbida, mientras que aquélla a que se adhiere es el adsorbente. 

La adsorcion es distinta de la absorcion y entre ambas debe establecerse 
una clara diferencia. En este ultimo proceso la sustancia no se retiene en la 
superficie, sino que pasando a su través penetra y se distribuye por todo 
el cuerpo de un solido o lfquido. Asi sucede con el agua absorbida por una 
esponja, o el vapor de agua absorbido por el cloruro de calcio anhidro; 
mientras que el åcido acético en solucion y varios gases son adsorbidos por 
el negro de humo. Cuando existe duda del proceso que tiene lugar, se 
emplea el término sorcion a veces. 

ADSORCION DE GASES POR SOLIDOS 

Aunque es posible que todos los solidos adsorban gases en algun grado, 
la adsorcion por regla general no es muy pronunciada, a menos que el ad- 
sorbente posea una superficie considerable por unidad de masa. Por esta 
razon son tan efectivos como agentes adsorbentes el gel de sflice y los negros 
de humo obtenidos de diferente procedencia como la madera, hueso y lig- 
nito. Estas sustancias tienen una estructura muy porosa y pueden adsorber 
volumrnes apreciables de gas. El grado de adsorcion puede incrementarse 
aun mås por "activacion" de los adsorbentes d; diferente formå. Asi, si el 
carbon de madera se calienta entre 350° y 1000°C en vacfo, en el aire o 
vapor o én otros gases, la adsorcion del tetracloruro de carbono a 24°C 
se eleva desde 0.011 g por gramo de carbon de madera hasta 1.48 g. La ac- 
tivacion lleva en sf aparentemente una destilacion de las impurezas de 
hidrocarburos y conduce a la rxposicion de mayores superficies de adsorcion 
libre. 

La cantidad de gas adsorbido por un solido depende de la naturaleza 
y årea del adsorbente y del gas adsorbido, asf como de la temperatura 
y presion del gas. La tabla 20-3 muestra la espccificidad con que ciertos 
gases se adsorben por gramo de negrohumo a 15°C. Los volumenes de gas 
se hallan reducidos todos a cero grados y 1 atm de presion. Su estudio 
muestra que el grado de adsorcion es paralelo con aumento de tempera- 
tura rritica de los gasrs. Este paralelismo sugiere que los gases que se licuan 
fåcilmente se adsorben mås fåcilmente, pero no indica que los gases existen 
como lfquidos en la superficie. Se obtirne una correlacion anåloga con los 
puntos de ebullicion. 

Como cabe esperar, un incremento rn el årea superficial del adsorbente 
aumenta la cantidad total de gas adsorbido. Como el årea superficial de 
los agentes adsorbentes no se determina en general con facilidad, si acos- 
tumbra utilbar la masa como una medida de la superficie disponible 
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y expresar la cantidad de adsorcion por unidad de agente adsorbente 
usado. 

En la adsorcion se establece un verdadero equilibrio entre el gas en 
contacto con el solido y el de la superficie; es decir, para un adsorbente 
y gas dados, el grado de adsorcion baj o cualquier condicion de temperatura 
y presion es definido y reproducible. Como en todos los equilibrios, el pro- 
ceso de adsorcion se ve afectado considerablemente por la temperatura. 
Si ésta se incrementa, aquélla disminuye, y viceversa. Asi a 600 mm de pre- 
sion 1 gramo de negro de humo adsorbe 10 cc de nitrogeno a 0°Cj 20 cc a 
— 29°G, y 45 cc a — 78°C. Estos datos indican que la adsorcion de gas 
va acompanada por un desprendimiento de calor llamado calor de ad- 
sorcion. 

Tabla 20-3 Adsorcion de gases por el carbon activado a 15°C 
( 1 g de adsorbente) 

Volumen adsorbido Temperatura critica 



Gas (cc) (OR) 



H i 4.7 33 

N 2 8.0 126 

CO 9.3 134 

°H 4 16.2 190 

C0 2 48 304 

HCI 72 324 

H 2 S 99 573 

N H 3 181 406 

c1 j 235 417 

SO, 380 430 



TIPOS DE ADSORCION 

El estudio de la adsorcion de varios gases en las superficies de los solidos 
revela que las fuerzas operativas no son siempre iguales. Generalmente se 
reconocen dos tipos de adsorcion, esto es, una fisica o de van der Waals y 
otra quimica o activada. La primera se caracteriza por sus caiores bajos, 
del orden de 10,000 calorias o menor por mol de adsorbato, y por el 
hecho de que el equilibrio es reversible y se establece råpidamente, Este 
tipo de adsorcion tiene lugar cuando el negro de humo adsorbe diversos 
gases. Las fuerzas que intervienen son de igual naturaleza a las que desvfan 
a los gases de su conducta ideal, es decir, son del tipo de van der Waals. 
Por otro lado, la adsorcjon activada o quimica va acompanada de cambios 
calorificos mås acentuados y que varian desde 20,000 hasta 100,000 calo- 
rias, lo que ocasiona una Hgadura mucho mås firme del gas a la super- 
ficie. Como estos caiores son dc igual magnitud a los que tienert lugar en 
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las reacciones qufmicas, resulta evidente que la adsorcion qufmica es una 
combinacion de las moléculas de gas con la superficie formåndose un com- 
puesto sobre ésta. En la adsorcion del oxfgeno sobre el tungsteno se ha 
encontrado que el trioxido de tungsteno destila de la superficie a unos 
1200°K; sin embargo, incluso por encima de esta temperatura, permanece 
el oxfgeno sobre la superficie aparentemente como WO. Podemos citar 
otros ejemplos de este tipo en el monoxido de carbono sobre el tungsteno; 
oxfgeno en la plata; oro, platino y carbono e hidrogeno sobre el nfquel. 

Muchos casos de adsorcion participan de ambos modos descritos arriba. 
También algunos sistemas muestran adsorcion ffsica a temperatura baja 
y quimiadsorcion cuando se eleva la temperatura. Esto es vålido con la 
adsorcion del hidrogeno en el nfquel. En general, la adsorcion qufmica 
es mås especifica que la ffsica y se presenta solo cuando hay tendencia a la 
formacion de un compuesto entre un gas y el adsorbente. Sin embargo, 
puesto que las fuerzas de van der Waals no son de naturaleza especifica. 
es posible encontrar una adsorcion ffsica en muchas ocasiones, aurtque quizå 
enmascarada por la de tipo qufmico que es mås fuerte. 

ISOTERMAS DE ADSORCION 

La relacion entre la cantidad de sustancia adsorbida por un adsorbente 
y la presion o concentracion de equilibrio a una temperatura constante se 
denomina isoterma de adsorcion. Se han observado en general cinco tipos de 
isotermas en la adsorcion de gases en solidos, que se muestran en la fi- 
gura 20-5. En los casos de la quimiadsorcion solo se presentan isotermas 
del tipo I, mientras que en la ffsica tienen lugar los cinco casos. 

En las isotermas del tipo I, la cantidad de gas adsorbido para una can- 
tidad dada de adsorbente se incrementa con relativa rapidez con la presion 
y después mås lentamente, conforme la superficie comienza a cubrirse con 
moléculas de gas. Para representar la variacion de la cantidad de adsorcion 
por unidad de årea o de masa con la presion; Freundlich propuso la 
ecuacion 

y = kP 1/n 

donde y es el peso o volumen de gas adsorbido por unidad de årea o de 
masa de adsorbente, P es la presion de equilibrio, y k y n son constantes 
empfricas que dependen de la naturaleza del solido y gas y de la tempera- 
tura. Esta ecuacion se puede verificar de la manera siguiente: al tomar 
logaritmos de ambos lados de la ecuacion (17) resulta: 

log lo y = log 10 k + - log 10 P (18) 

n 

Si graficamos Iogioy contra e l log I0 P, resulta una linea recta, cuya pen- 
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diente es igual a l/n y la ordenada en el origen es logio k. La figura 20-6 
muestra tal gråfica en el caso de la adsorcion del nitrogeno sobre la mica 
a 90°K. En ella y estå en mg/cm 2 , mientras que P se expresa en dinas/cm 2 . 
Aunque las exigencias de la ecuacion se satisfacen a presiones baj as, a pre- 
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Figura 20-5. Tipos de isotermas de adsorcion. 

sionos elevadas los puntos experimentales quedan fuera de la recta, seiia- 
lando que esta ecuacion no es de validez general al reproducir la adsorcion 
de los gases por los solidos. 



LA ECUACION DE ADSORCION DE LANGMUIR 

Una ecuacion mucho mås exacta para las isotermas del tipo I la 
dedujo Irving Langmuir 3 por consideraciones teoricas. Para ello postulo 
que los gases al ser absorbidos por la superfine del solido forman unica- 

- I. Langmuir, ]. Am. Chem. Soc, 38, 2221 (1916), 40, 1316 (1918) 
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mente una capa de espesor monomolecular. Ademås, visualizo que el pro- 
ceso de adsorcion consta de dos acciones opuestas, una de condensacion 
de las moléculas de la fase de gas sobre la superficie, y una evaporacion 
de las situadas en la superficie hacia el gas. Cuando principia la adsorcion, 
cada molécula que colisiona con la superficie puede condensarse en ella. 
pero al proseguir esta action, cabe esperar que resnlten adsorbidas aquellas 
moléculas que inciden en alguna parte de la superficie no cubierta todavia. 
El resultado es que la velocidad inicial de condensacion de las moléculas 
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Figura 20-6. Aplicacion de la ecuacion de Freundlich a la adsorcion del N: sobre 
la mica a 90°K. 

sobre la superficie es mås elevada y decae conforme disminuye la superficie 
libre- disponible. Pero ademås. una molécula adsorbida en la superficie, es 
capa^ de liberarse por la agitation térmica escapåndosc hacia el gas. La 
velocidad de liberacion dependerå a su vez de la superficie cubierta aumen- 
tando hasta la saturacioii. Estas dos velocidades, condensacion y desoriion, 
alcaivan un momento en que se hacen iguales y entonces se establece el 
equilibrio. 

Podemos proceder a fonnular matemåticamt*nte estas ideas. Si desie- 
riamos por 9 a la iraccion de superficie total cubierta por las moléculas ad- 
sorbidas en cualquier instante, entonces ia fraccion dc superficie desnuda 
y disponible para la adsorcion es (1 — 6). Puesto que, segun la teoria rin^- 
tica, la velocidad con que las moléculas chocan con la unidad de superficie 
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es proporcional a la presion del gas, la velocidad de condensacion de las 
moléculas debe quedar determinada por la presion y fraccion de superficie 
sin cubrir, es decir, 



Velocidad de condensacion = k^l — 0)P 



donde Ai es una constante de proporcionalidad. Por otra parte, si designa- 
mos por k 2 la velocidad con que se evaporan las moléculas desde la super- 
ficie cuando ésta se encuentra totalmente cubierta, entonces para una frac- 
cion 9 dicha velocidad sera 



Velocidad de evaporacion = k 2 9 



Para el equilibrio de adsorcion estas velocidades deben igualarse. Por lo 
tanto, 

Ml - 0)P = k 2 9 



e = 



k 2 + kj> 



donde b = kijk t . Ahora bien, la cantidad de gas adsorbido por unidad de 
årea o por unidad de masa de adsorbente, y, debe ser proporcional a la 
fraccion de superficie cubierta, y por lo tanto 



_ aP 
~ 1 + bP 



(20) 



donde la constante a equivale al producto kb. 

La ecuacion (20) es la isoterma de adsorcion de Langmuir. Las cons- 
tantes a y b son caracteristicas del sistema en consideracion y se evaluan a 
partir de los datos experimentales. Su magnitud depende también de la 
temperatura. La validez de la ecuacion de Langmuir se verifica fåcilmente 
al dividir amhos lados de (20) por P y tomar los recfprocos. Asi resulta 




Puesto que a y b son constantes, al graficar P/y contra P debe resultar una 
lmea recta cuya pendiente es b/a y su ordenada en el origen vale l/a. La 
figura 20-7 nos da una gråfica de !os datos correspondientes a la figu- 
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ra 20-6. La lmea recta que se obtiene confirma la ecuacion de Langmuir 
e indica la superioridad de su validez frente a la isoterma de Freundlich. 
Esta prueba y otras anålogas, apoyan la hipotesis de Langmuir en relacion 
al mecanismo operante en el proceso de adsorcion y a la suposicion de 
que el adsorbente se cubre de una capa monomolecular de gas. 
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Figura 20-7. Aplicacion de la ecuacion de adsorcion del N, sobre mica a 90 3 K, 

ISOTERMAS DE LOS TIPOS II-V 

La explicacion propuesta a los tipos de isotermas II y III es que la 
adsorcion es en capas multimoleculares, es decir, lleva apareada la forma- 
cion de muchas capas moleculares sobre la superficie en lugar de ser una 
sola. En base a este postulado Brunauer, Emmett y Teller s derivaron para 
este tipo de isotermas la relacion 

P _ J_ , ( c - \ \ P 
v(P" - P) ~ v m c + \ v n c )?~° (22) 

En esta ecuacion is es el volumen, reducido a las condiciones eståndar, del 
gas adsorbido a la presion P y temperatura T, P° la presion de vapor satu- 
rado del adsorbato a la misma T, v m el volumen del gas, reducido a las 
condiciones eståndar, adsorbido cuando la superficie se cubre con una capa 
unimolccular, y c es una constante a una temperatura dada aproximada- 
mente igual a 

c = e^-Ej/sr (23) 

3 Brunaiier, Eramett y Teller, /. Am. Chem. Soe., M), 309 (1938); 62, 1723 
(1940); S. Brunauer, The Adsorption of Cases and Vapors, Princeton University 
Press, Princeton, 1943. 
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Aqui E t es el calor de adsorcion de la primera capa, y E L es el de licue- 
faccion del gas. Se deduce que las isotermas del tipo II se obtienen cuando 
E 1 > E L y las del tipo III cuando E, < E L . 

La ecuacion (22) se comprueba al graficar P/v{P" — P) contra P/P". 
La giåfica debe ser una lmea recta con una pendiente igual que (c — 1)/ 
v m c y una interseccion de \/v m c. A partir de estos datos, es posible hallar v m 
y también c. 

Para explicar los tipos de isotermas IV y V se ha sugerido que las sus- 
tancias que presentan esta conducta Hev an a cabo no solo una adsorcion 
de muchas capas moleculares sino también la condensacion del gas en los 
poros y capilares del adsorbente. Los dos tipos surgen de nuevo do las 
magnitudes relativas de E, y E L . Cuando E, > E L , se obtienen isoteimas 
del tipo IV, mientras que cuando E, < E L , resultan las del tipo V. 

Aunque estas teorias explican relativamente bien las isotermas com- 
plejas, son insuficientes para explicar cuantitativamente todos los feno- 
menos observados. 

DETERMINACION DEL AREA SUPERFICIAL 
DE LOS ADSORBENTES 

La pregunta acerca del årea que poseen los solidos finamente dhididos 
es importante no solo en la adsorcion. sino también en la catålisis por 
contacto y en muchos otros campos. Brunauer, Emmett y Teller 4 mostraron 
que es posible usar la adsorcion de gases por tales materiales para la deter- 
minacion de superficies especfficas, proporcionando asf un medio muv util 
de considerable uso actual. 

El mctodo de B-E-T sc basa en lo postulado antes. para lo cual hay 
una justificacion ronsiderable. esto es, que en la adsorcion de gases que 
presentan isotermas del tipo II el punto B de la figura 20-5 corresponde 
al volumen adsorbido necesario para dar una capa mononiolecular del gas 
sobre la superficie. Este punto corresponde a v m en la ecuacion (22). De ser 
asi, el årea del solido para un peso definido de adsorbente esta dado por 



En esta ecuacion X es ei area en A 2 , P a — 1 atm, T 0 — 2Ti.2°K, R <is la 
constante de los gases, v B el volumen correspondiente al punto B. N es el 
numero de Avogadro y S es el årea ocupada sobre la superficie por una 
molécula de gas. La prårtica general es la de convertir 2 a metros cuadra- 
dos por gramo o bien a acres por libra. 

4 Brunauer, Emmett y Teller, /. Am. C.hem. Soc, 57, 1754 (1935); 59, 1553 
(1937), 59, 2682 (1937). 
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En la determinacion de åreas se suele utiHzar con frecuencia el nitro- 
geno en su punto normal de ebullicion ( — 195. 8°C) o el aire Hquido 
( — 183°C^. A esta temperatura el årea de la rnolécula de nitrogeno se 
toma igual a 16.2 Å 2 . 

Otro procedimiento usual en la determinacion de åreas de solidos fue 
propuesto por Harkins y Jura.' En éste se graiica log™ P/Po contra \jv-, 
donde todos los sfmbolos tienen el mis,mo sentido de antes, y se toma la 
pendieritr dc la potcion lineal de la curva. Se deduce el årea de la pen- 
diente, A. 

S = k y^A (25) 

donde k es una constante para un gas a cierta temperatura, que, para åreas 
en m 3 /g, en el caso de Nj es de 4.06 a — 195.8°C, para n-butano a 0°C 
vale 13.6, en el n-heptano a 25°G es 16.9 y en el caso del vapor de agua 
a la niisma temperatura es 3.83. Este procedimiento se halla de acuerdo 
con los resultados obtenidos por el B-E-T. 

Mås redentcmente aun. Maron, Bobalek y Fok 6 han descrito un 
procedimiento para la determinacion de las superficies de los negros de car- 
bono por la adsorcion de jabon desde las soluciones acuosas. El método 
involucra la determinacion de la cantidad de jabon requerido para cubrir 
la superficie de una masa unitaria de negro de carbon con una capa mo- 
nomolecular. De este conocimiento y de la superficie ocupada por una 
molécula de jabon. es posible calcular el årea superficial del negro de 
carbon. 

ADSORCION DE SOLUTOS POR SOLIDOS 

Las superficies solidas pueden adsorber también sustancias disueltas. 
Asi, cuando una solucion de åcido acético en agua se agita ron carbon 
activado, disminuye la concentracion de åcido en dicha solucion. Anåloga- 
mente se puede emplcar el carbon activado para extraer el amomaco dc 
las soluciones de hidroxido amonico, fenolftaleina de las soluciones åcidas 
o båsiras, etc. También el cloruro de plata recicn precipitado tiende a 
adsorber a los iones cloro como plata dependiendo de cuales estén en exce- 
so, mientras que el trisulfuro de arsénico tiende a adsorbrr los iones de 
azufre proredentes de las soluciones en que se precipitan. 

Por regla general el carbon activado es mucho mas efectivo en adsor- 
ber no electrolitos que electrålitos desde nna soluciån, y el grado de adsor- 
cion depende del peso molccular del adsorbato. Por el contrario ; los solidos 
inorgåniros tienden a adsorhrr electrolitos con mayor facilidad que los no 
electrolitos Esta tendencia de los adsorbentes para atraer ciertas sustancias 

" Harkins y Jura, / Am. Chem Soc, GC, It66 (1944). 
M.iron, Bobalek y Fok. / C»IU>„1 Set .11, 21 (19"i6) 
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de preferencia a otras, conduce en ocasiones al fenomeno de adsorcion 
negativa, es decir, la concentracion de un soluto se incrementa en realidad 
después de un tratamiento con el agente adsorhente. Las soluciones de 
cloruro potasico agitadas con negro de humo animal ofrecen un ejemplo 
al caso. La explicacion sugerida para la adsorcion negativa es la de que el 
solvente, en este caso agua, se adsorbe de preferencia al electrolito, y en 
consecuencia se eleva la concentracion del soluto. Sin embargo, a concen- 
traciones elevadas, el cloruro de potasio muestra adsorcion positiva, siendo 
adsorbida la sal de preferencia al agua. 

La adsorcion a partir de las soluciones sigue en general los lineamientos 
establecidos antes para los gases y se halla sujeta a los mismos factores. 
Como se senalo anteriormente, algunos adsorbentes son mås especfficos 
que otros al atraer sustancias en la superficie. También conforme quedo 
establecido, el aumento de la temperatura hace decrecer el grado de adsor- 
cion y viceversa. La adsorcion de solutos, como los gases, involucra el esta- 
blecimiento de un equilibrio entre la cantidad adsorbida en la superficie y 
la concentracion de sustancia en solucion. La variacion del grado de adsor- 
cion con la concentracion de soluto se encuentra establecido por la ecuacion 
de Freundlich, que en este caso parece trabajar mejor que en el de los 
gases. A este fin, cabe escribir la ecuacion (17), asi: 

y = kC^ n (26) 

donde y es la masa de sustancia adsorbida por unidad de la masa adsor- 
bente, C es la concentracion de soluto en el equilibrio, mientras que k y n 
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Figura 20-8. Aplicacion de la etuaciozi de Freundlich a la adsorcion del icido 
acético por el negro de humo a 25 °C. 
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son constantes cmplricas. De nuevo, al tomar logaritmos de ambos miem- 
bros de la ecuacion (26), resulta 

log 10 y = logio k + - logi 0 C (27) 
n 

y por lo tanto una representacion gråfica del logi,, y contra el log« C debe 
ser lineal con una pendiente igual a l/n y la interseccion en el origen vale 
logio k. La figura 20-8 nos muestra una gråfica tal, basada en los datos 
obtenidos por la adsorcion del åcido acético a 25 °C desde una solucion 
acuosa llevada a cabo por el negro de humo animal. En la figura y se ex- 
presa en gramos de åcido acético adsorbidos por gramo de adsorbente, 
mientras que C se expresa en moles por litro. De la pendiente e interseccion 
con el eje de ordenadas de la lmea recta encontramos que n — 2.32, k — 
0.160y, por tanto, de estos datos resulta que para una temperatura de 25°C 
y = 0.160 C 1 ' 2 - 82 . 

APLICACIONES DE ADSORCION 

La adsorcion encuentra numerosas aplicaciones tanto en los laboratorios 
de investigacion como en la industria. La adsorcion de gases sobre los solidos 
se emplea en el laboratorio para preservar el vacio entre las paredes de las 
vasijas de Dewar disenadas para almacenar aire o hidrogeno liquidos. El 
carbon activado, al colocarse entre las paredes, tiende a adsorber todos los 
gases que aparecen como consecuencia de les imperfecciones del vidrio 
o por difusion a través del vidrio. También desempena un importantisimo 
papel en la catålisis de las reacciones de gas por las superficies solidas. Este 
tema se tratarå con mayor detalle a continuacion. Ademås, todas las måsca- 
ras antigås son simplemente artefactos que contienen un adsorbente o con- 
junto de ellos que eliminan, por preferencia, los gases venenosos purifi- 
cando asf el aire de respiracion. De manera anåloga se emplean en la indus- 
tria para recuperar vapores solventes del aire o, en particular, solventes 
desde mezclas de otros gases. 

Como aplicaciones de la adsorcion desde las soluciones podemos mencio- 
nar la clarificacion de los licores del azucar por el negro de humo, la remo- 
cion de la materia colorante de diversas soluciones, y la recuperacion de los 
tintes desde las soluciones diluidas en numerosos solventes. TambiéR la ad- 
sorcion se ha utilizado para la recuperacion y concentracion de las vitaminas 
y otras sustancias biologicas y ahora encuentra su utilidad en el método 
denominado de anålisis cromatogrdfico. Este, de una manera esquemarica, 
consiste en la evaluacion de pequenas cantidades de sustancia por la adsor- 
cion progrcsiva de numerosos constituyentes presentes de formå simultånea 
en una solucion o gas. 

Los agentes activos superficiales hallan una extensa aplicacion en los 
detergentes, pintnras, lubricacion y en otra multitud de campos. Todas las 
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superficies se cubren de capas solidas, liquidas o de gas, y el problema 
de su remocion es a veces importante, Las sustancias que desplazan estos 
materiales adherentes se denominan agentes humectantes que disminuyen 
las tensiones interfaciales por adsorcion preferente y permiten asi que se 
humedezca la superficie por un liquido. Si a esta accion acompafia la dis- 
persion del film desplazado, tenemos un detergente, es decir, una sustan- 
cia adecuada para la eliminacion de la suciedad y grasa. Entre los agentes 
humectantes tipicos usados en el comercio se encuentran los alcoholes ali- 
fåticos, alcoholes sulfonados superiores, naftalenos alquilsulfonicos y jabones 
de diversas clases. 

CATÅLISIS DE LAS REACCIONES GASEOSAS 
POR LAS SUPERFICIES DE LOS SOLIDOS 

Muchas reacciones se cataliran por los solidos. La caracterfstica de 
todas ellas, es que proceden no en la fase de gas, sino en la superficie del 
catalizador solido. Por esa razon, a este tipo de proceso se le conoce como 
una catålisis de contacto. La reaccion catalitica comprende, al menos, cuatro 
etapas diferentes, que son: (a) adsorcion de los gases de reaccion en la 
superficie del catalizador; (b) activacion de los reactivos adsorhidos; (c) re- 
accion del gas activado en la fase adsorbida, y (d) difusion de los productos 
de reaccion desde la superficie en la fase de gas. Aunque cada una de las 
etapas puede presentar la minima velocidad, condicionando asf la del pro- 
ceso global, se ha encontrado que es posible encontrar la cinética de tales 
reacciones desde el punto de vista de la adsorcion y formular ecuaciones 
de velocidad en términos de los principios basados en las isotermas de ad- 
sorcion de Langmuir. 

La teoria de la catålisis de contacto comienza con el concepto de Lang- 
muir de que un gas es adsorbido sobre la superficie de un solido en una capa 
cuyo espesor es la de una sola molécula. Ademås, no es necesario que toda 
la superficie se cubra con el gas adsorbido. En efecto, hay partes cubiertas 
y otras desnudas, pero solo en las primeras es donde se lleva a cabo la reac- 
cion y, por lo tanto, son las que condicionan la velocidad. Si, por consi- 
guiente, procedemos a usar la ley de accion de masas para establecer las 
ecuaciones de la velocidad de tales reacciones, debemos considerar no 
la concentracion o presion de los reactivos en la fase de gas, sino a su con- 
centracion en la capa adsorbida. La funcion de la fase gaseosa es la de con- 
trolar simplemente la concentracion de las moléculas en la capa adsorbida. 
Como dicha concentrarion es proporcional en todo momento a la fraccion 
de superficie cubierta, la velocidad de reaccion sera también proporcional 
a esta fraccion y, por lo tanto, 



Velocidad = V9 



(28) 
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donde 9 es la fraccion de la superticie cubierta por el reactivo, mientras 
que k' es una constante de proporcionalidad. 

Hemos visto que. para cualquier gas absorbido, 0 es dado por 

0 = (29) 
1 + bP K ' 

donde b es una constante y P es la presion del gas en contacto con el ad- 
sorbente. Esta es la expresion para 0 para insertarse en (28). Cuando un 
gas se adsorbe solo débilmente, b es muy pequeno, y bP resulta despreciable 
frente' a la unidad. Bajo estas condiciones. 9 llega a valer 

e = hp (SO) 

es decir, la fraccion de superficie cubierta cuando un gas es ligeramente 
adsorbido es directamente proporcional a al presion. Si es fuertemente ad- 
sorbido, como en el caso en que b, P o ambos son altos, entonces bP |> 1, 
y la ecuacion (29) se reduce a 

es« 

Por esa razon, cuando un gai es adsorbido fuertemente por una superficie, 
ésta se halla totalmente cubierta y 0 = 1. 

Otra deduccion que cabe hacer desde la ecuacion (29), también de 
interés, es que (1 — 0), la fraccion de superficie desnuda, es 



1 + bP 

Para una adsorcion considerable bP ^> ly, por lo tanto, 



(32) 



d-*)=i = £ (33) 

De la ecuacion (33) vernos que, cuando un gas es adsorbido fuertemente 
sobre una superficie, la frkccion de esta liltima que aun permanece libre 
y disponible para la adsorcion de otros gases es inuersamente proporcional & 
la presion del gas adsorbido. 

Con la ayuda de estas ecuaciones estamos en condiciones ahora de ilus- 
trar la cinética de las reacciones heterogéneas en cierto numero de casos 
simples. Los ejemplos se reducirån a las reacciones en las cuales participa 
un solo gas como reactivo. Para situaciones mås complejas el estudiante 
puede recurrir al libro dc Schwab, Taylor y Spence citado al final de 
oste capitulo. 
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GAS DE UN SOLO REACTIVO LIGERAMENTE ADSORBIDO 

Consideremos un gas A que se descompone sobre la superficie de un 
catalizador solido de acuerdo con la reaccion 

A » Productos (34) 



Designemos por Q A a la fraccion de superficie cubierta por A en el 
instante t y a presion P. Por tanto, de acuerdo con la ecuacion (28), la velo- 
cidad de la reaccion debe ser 

Velocidad = k'0 A 

Cuando A es adsorbida solo ligeramente, B A estå dado por la ecuacion (30). 
De aqui, 

-^L-k'bP = kp 

dt (3o) 

donde k = k'b es la constante de velocidad de la reaccion. La integracion 
de (35) da 

*-S«^) (36) 

Aquf P, es la presion inicial de A y P su presion en cualquier instante t. 
Esta ecuacion es idéntica en formå con la de una reaccion homogénea de 
primer orden. Por esta razon se dice que las ecuaciones (35) 6 (36) repre- 
sentan las reacciones heterogéneas de primer orden. 

Se ha encontrado que un numero considerable de reacciones siguen 
la ecuacion (36). Entre ésta^ podemos mencionar la descomposicion de la 
fosfamina por el vidrio, porcelana y sflice; la descomposicion de los vapo- 
res del åcido formico por el vidrio, platino y rodio; la' del oxido nitroso 



Tabla 20-4. Descomposicion del N 2 0 
sobre el oro a 900 °C 



t P k 



(seg) 


(mm Hg) 


(seg- 1 ) 


0 


200 




900 


167 


2.01 x 10- 4 


1800 


136 


2.15 


3180 


100 


2.18 


3900 


86 


2.17 


4800 


70 


2 19 


G00O 


54 


2. IH 


1901) 


44 


2 !() 
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por el oro. y la disociacion del yoduro de hidrégeno por el platino. En la 
tabla 20-4 se muestran algunos datos de la disociacion del oxido nitroso 
sobre el oro.' que pueden considerarse tipicos de todas las reacciones sena- 
ladas 



REACTIVO GASEOSO FUERTEMENTE ADSORBIDO 

En este caso, 0 = 1, y la velocidad de la reaccion viene dada por 

TF"* < S,) 

es decir, es constante e independiente de la presion. Una reaccion que obe- 
dece la ecuacion (37) se dice que es de orden cero. La integracion de esta 
ultima ecuacion nos da 

* = ^f- P - (38) 

Hinshelwood y Burk 8 hallaron que la descomposicion del amoniaco 
sobre el tungsteno resulta pråcticamente independiente de la presion ini- 
cial y que procede de acuerdo con la ecuacion (37). Esto puede verse de 
los resultados senalados en la tabla 20-5. El mismo comportamiento se ha 
observado en la descomposicion del amoniaco sobre superficies de molib- 
deno y osmio, y en la disociacion del yoduro de hidrogeno sobre el oro. 



Tabla 20-5. Descomposicion del NH, 
sobre el tungsteno a 856°C 
(P { = 200 mm de Hg) 

f P, - P k 

(seg) (mmHg) (ram Hg seg- 1 ) 



100 14 0.14 

200 27 0.14 

300 38 o.n 

400 48 0.12 

500 59 0 12 

1000 112 0.11 



REACTIVO GASEOSO MODERADAMENTE ADSORBIDO 

Cuando cl reactivo se adsorbe moderadamcnte ; la velocidad dc reaccion 
es proporcional a la frarrion de superficie cubierta como la establecida en la 

" Hinshelwood y Pritchard, Proc. Roy. Soc, 108A, 211 (1925) 
8 Hinshelwood y Burk, /. Chem Soc, 127, 1116 (1925). 
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ecuacion (29), es decir, 




1 + bP 



kP 



(39) 



Esta ecuacion puede aproximarse por la expresion 




(40) 



que hace la velocidad proporcional a la cantidad adsorbida segun lo esta- 
blece la isoterma de Freundlich. Stock y Bodenstein * usaron la ecua- 
cion (40) para representar la descomposicion de la estibina sobre el anti- 
monio a 25°G, mientras que la ecuacion (39) se hallo vålida en la descom- 
posicion del oxido nitroso por el oxido de indio.'" 

REACCIONES RETARDADAS 

En algunas reacciones la superficie catalitica adsorbe no solo al reactivo, 
sino también al producto de la reaccion. En efecto, a veces el producto se 
adsorbe mas fuertemente que el reactivo. Como en este caso se disminuye 
la superficie disponible para la condensacion del reactivo, la fraccion de la 
superficie cubierta por el ultimo debe disminuir y, por lo tanto, también 
la velocidad de reaccion. De aqui que el efecto de un producto fuertemente 
adsorbido es la de retardar la reaccion que lo produce. 

Consideremos especificamente la reaccion 



donde el reactivo A es adsorbido débilmente, mientras que B lo es fuerte- 
mente. Designemos por P A y P B a las presiones de A y B respectivamente 
en el instante t, y por (1 — 0 B ) a la fraccion de la superficie no cubierta 
por B. La velocidad de reaccion de A sera proporcional a la de las moléculas 
de A ligåndose a la superficie, es decir, a la fraccion dc superficie expuesta 
y a la presion. Por lo tanto, 



Pero cuando un gas se adsorbe fuertemente, (1 — 0) viene dado por la 
ecuacion (33) que en este caso adquiere la formå (1 — 9 B ) = b'P^. Al 
sustituir este valor de 1 ~ #«) en la ecuacion (42), obtenemos para la 



Å > B + C 



(41) 



— -Ø b )Pa 



(42) 



» Stock y Bodenstein, Eerickte, 40, 570 (1907). 

io Schawb, Statuer y V. Baumbdfh, Z. phystk. Chem , 2iB, b r > (19'33) 
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velocidad de reaccion 

dP A k'b'P A 
dt P B 

=Æ (43) 

"b 

es decir, que esa velocidad es directamente proporcional a la presion del 
reactivo e inversamente a la presion del producto responsable del retardo. 

La descomposicion del amoniaco sobre el platino a 1,138°C obedece 
la ecuacion (43) como lo demostraron Hinshelwood y Burk. 11 El nitrogeno 
parece que no ejerce efecto alguno sobre la reaccion, pero el hidrogeno for- 
mado exhibe una accion retardadora, como puede observarse desde la 
tabla 20-6. En ésta, la columna 1 nos da el decrecimiento de la presion del 
amoniaco observado a los 120 seg, comenzando en todos los casos con 
100 mm, mientras que la columna 2, nos da la presion adicionada del hi- 
drogeno que se encuentra inicialmente. Para un aumento de tres veces en 
la presion del gas retardador, la descomposicion disminuye en un periodo 
igual de un 33 a un 10% del total. 



Tabla 20-6. Retardo debido al hidrogeno en la descomposicion 
del amoniaco sobre Pt a 1,1 38° C 
(P i = 100 mm Hg) 



"*nh» en f H , agregado inicialmente 

120 seg (mm) ' (mm) 



33 50 

27 75 

16 100 

10 150 



Cuando el producto responsable de la accion de retardo se adsorbe solo 
moderadamente, la ecuacion (42) es aplicable aun, pero (1 — 6b) viene 
dado por la ecuacion (32). Para este caso resulta 



dP A kP A 



dt 1 + bP B 



(44) 



Esta exprcsion tiene validez en la descomposicion del oxido nitroso 
sobre el platino, oxido de cadmio, oxido cuprico, y de nfquel. El gas que 
rjcrce accion retardadora es el oxigeno. 



n Hinshelwood y Burk, /. Chem. Soc, 127, 1114 (1925) 
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EL ORDEN DE LAS REACCIONES HETEROGENEAS 

El orden de una reaccion heterogénea estå definido por el fxponentc 
total con que aparecen las presiones en la ecuacion de la velocidad. Un cri- 
terio mås conveniente de este orden n, es el.periodo de vida media, que 
resulta inversamente proporcional a la potencia ( n — 1 ) de la presion 
inicial. Por estudio de la vida media de una reaccion como funcion de la 
presion inicial, es posible evaluar n — 1 y de aquf el orden de la rearrion. 

El valor de n asi obtenido, no necesariamente es el orden verdadero 
de la reaccion como tiene lugar sobre la superficie. Mås bien, es el orden 
aparente deducido al seguir la reaccion superficial indirectamente a traves 
de su influencia sobre la presion de la fase gaseosa. Como hemos visto en 
los ejemplos citados, n puede o no ser un numero entero. Cuando se ad- 
sorbe débilmente un solo gas de reaccion, ésta es de primer orden y n = 1 
Si la adsorcion es intensa, n ~ 0, y la reaccion procede independiente- 
mente de la presion. Por otro lado, la adsorcion involucrada en la descom- 
posicion de la estibina sobre el antimonio, n ~ 0.6. Estos ultimos resultados 
son diffciles de comprender si no se recuerda que en las reactiones hetero- 
géneas solo se obtienen ordenes aparentes, y que los cambios proceden sobre 
la superficie con ordenes que pueden ser muy distintos de los anteriores. 

Para un solo gas de reaccion ligeramente adsorbido, cuando los pro- 
ductos no exhiben retardo, los ordenes aparentes y verdaderos son idénticos 
o pueden considerarse como tales. Pero no sucede lo mismo con aquellas 
reacciones de orden cero o fracciona], donde el orden verdadero debe dedu- 
cirse de la naturaleza de la reaccion y algun otro dato disponible. Esta co- 
rrelacion de los ordenes de reaccion se ve aun mås complicada por la ad- 
sorcion y retardo debidos a los productos. En general, el efecto de un pro- 
ducto adsorbido intensamente, esto es, cuando la superficie libre es 
inversamente proporcional a su presion, nos da un orden aparente una 
vez menor que el verdadero. Esto se observa fåcilmente al integrar la ecua- 
cion de la velocidad de tal proceso, y resolverla para el tiempo de vida 
media. En consecuencia, cuando se encuentra un orden aparente de reaccion 
igual a cero por efecto de un producto adsorbido fuertemente, debemos 
suponer que la reaccion tiene un orden verdadero igual a uno. 

EFECTO DE LA TEMPERATURA SOBRE LAS 
REACCIONES HETEROGENEAS 

También en este caso, como en el de las reacciones homogéneas, la 
influencia de la temperatura en la constante de la velocidad k viene dada 
por la ecuacion de Arrhenius: 

dlnk = E a 
~~df RT- 
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donde E, es la energia de activacion aparente, que evaluada de las cons- 
tantes de velocidad observadas, no es necesariamente la energia requerida 
para activar los reactivos sobre la superficie como corresponde a la ver- 
dadera energia de activacion. Esta ultima se ve modificada por los caiores 
de adsorcion de los reactivos, o reactivos y productos, para dar una energia 
de activacion aparente que puede ser muy distint a de la real. Hinshelwood 12 
discute la relation entre las dos energia? de activacion. 

Al comparar las energias de activacion de las reacciones gaseosas en las 
superficies de los solidos con las mismas, verificandose homogéneamente, 
se observa casi invariabkmente que las primeras son menores que las ulti- 
mas. En consecuencia, la presencia de un catalizador conduce a'la disminu- 
cion de la energia neta requerida para la activacion de una reaccion dada. 
Con esta barrera de energia mås baja pueden entrar las moléculas en re- 
accion con mayor facilidad que en el caso de que proceden homogéneamente. 
Esta disminucion de la energia de activacion se explica por el cambio de 
mecanismo producido por la presencia y participation de la superficie 
solida en la secuencia de la reaccion. 

VENENOS DE LOS CATALIZADORES 

Con frecuencia pcquenas cantidades de sustancias extranas agregadas 
a un sistema reaccionante son suficirntes para detener considerableniente 
La actividad catalitica superficial. Tales sustanciar se denominan venenos 
de los catalizadores y son de dos clases: temporales y permanentes. En los 
temporairs, el envenenamiento tiene lugar en ri periodo en que el veneno 
esta en contacto con el catalizador. En cuanto aquél sc remueve se restaura 
la actividad. La disminucion de ésta se debc, en la mayoria de las ocasio- 
nes, a la fucrte adsnrcion preferencial del veneno sobre la superficie del 
catalizador. Con una adsorcion suficienteniente fuerte, el rcactivo puede 
desplazarse completamente, y la superficie total se cubre de una capa in- 
activa de veneno. 

Una ilustracion del envenenamiento temporal es el efecto retardador 
ejercido por el monoxido de carbono sobre la hidrogenacion del etileno en 
presencia del cobre." En esta clase se incluye también a reacciones en las 
que tiene lugar el retardo ocasionado por los productos. Al expresar la 
velocidad dc las mismas. la presion del veneno aparece en el denominador 
de la ecuacion de la velocidad tanto si el veneno toma parte o no en la 
reaccion. 

Un envenenamiento permanente, por otra parte, involucra un inter- 
cambio qufmico entre la superficie y el veneno para producir una super- 

12 C. N. Ilmshrlwood, Kinetics of Chemical Change, Oxford University Press, 
Oxford, 19«. 

i-i Pcuse, /- Am. Chrm. Soc, 45, 1196, 2235 (1923). Pråse y Stewart, ibid., 
47, 1235 (1925). 
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ficie que es inerte qufmicamente. La actividad se restablece por rejuvene- 
cimiento quimico. Entre los venenos permanentes se encuentran los com- 
puestos volåtiles de silicio y azufre, que son fatales en la vida de muchos 
ratalizadores, de la misma formå que lo son los compuestos de arsénico, 
especialmente al platino. 

Las muy pequenas cantidades suficientes para envenenar la superficie 
del cataH?ador han conducido a que H. S. Taylor sugiera que solo una 
pequena parte de la superficie total expuesta sea activa catallticamente. 
Este investigador y otros. demostraron que la cantidad de veneno suficiente 
para detener la actividad, es a veces tan pequena que no podria alcanzar a 
cubrir la superficie total ni aun con una capa monomolecular. En sti teoria 
de los centros activos, Ta yior explica este hecho al considerar la superficie 
inegular, con una actividad catalitica localizada en ciertos puntos, en 
cuanto ellos se cubren con el veneno, disminuye la actividad reduciéndose 
pråcticaniente a cero. Ademås, como estos puntos son solo una parte pe- 
quena de la superficie total, la cantidad de sustancia necesaria para enve- 
nenar el catalizador es muy pequena. 

El envenenamiento catalitico es usualmente muy especffico y puede 
lograrse partido del mismo para controlar los productos de una reaccion. 
Por ejemplo la descomposicion del alcohol en presencia del cobre procede 
en dos etapas, 

CH,CH 2 OH > CH s CHO + H, 

CH.CHC- — >CH, + CO 

la primera de las cuales no se ve influenciada por el vapor acuoso, mientras 
que la segunda se encuentra retardada considerablemente. Por esa razon, 
utilizando alcohol con algo de agua en él, Annstrong y Hilditch 14 fueron 
capaces de incrementar el rendimiento de acetaldehido y prevenir pråcti- 
camente la formacion del metano indeseable. 
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PROBLEMAS 

1. El radio de un capilar dado es de 0.105 mm. Un liquido cuya densidad es 
0.800 g/cc. asciende en este capilar hasta una altura de 6.25 cm. Calcular la tension 
superficial del liquido. 

2. La tension superficial del mercurio a 0°C es 480.3 dinas/cm, mientras que 
la densidad es 13.595 g/cc. Si se desea obtener una caida de altura de 10.0 cm, 
iqué radio del tubo capilar de vidrio debe usarse? Respuesta: 0.00720 cm. 

3. Al medir la tension superficial de un liquido por el procedimiento del peso 
de la gota, se encuentra que 12 gotas, que caen a través de una punta capilar de 
0.8 cm, pesan 0.971 g. Si ø = 0.6000, en estas condiciones, ,;cuål es la tension su- 
perficial del liquido? Respuesta: 52.60 dinas/cm. 

4. Calcular la temperatura critica del CO;, a partir de los datos sipuientes: 

t{"C) 9i (g/cc) y (dinas/cm) 

0 0.927 4.50 

20 0.772 1.16 

5. Con los datos sipuientes, que corresponden al CH 3 C1, 

tCC) 0 10 20 

y (dinas/cm) 19.5 17.8 16.2 

Pi (g/cc) 0.953 0.937 0.918 

Pv (g/cc) 0.00599 0.00820 0.0110 

determinar la constante k en la ecuacion Ramsay-Shields y la temperatura critica 
del liquido. Respuesta: k = 2.05; f ff = 140°C. 

6- Usando los datos dados en el problema anterior, determinar la constante 
V en la ecuacion de Katayama y t c del CH.jCl. 

7. A 20°C las tensiones superficiales del agua y del mercurio son, respectiva- 
mente, 72.8 y 483 dinascm -1 , mientras que la tension interfacial entre las dos es 
de 375 dinas cm- 1 , Calcular: (a) el trabajo de cohesion del mercurio; (b) el de 
adhesion, y ( c ) el coeficiente de esparcimiento del mercurio en el agua. Se esparce 
el mercurio en el agua? Respuesta: No. 

8. Utilizando los datos del problema 7, hnllar: (a) el trabajo de cohesion del 
agua, y (b) el coeficiente de esparcimiento del agua en el mercurio. {Se esparcirå 
el agua sobre i a superficic del mercurio? 
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9. A 19' C la tension superficial dc las soluciones del åcido butirico en agua, 
y, se pueåe representar mediante la ecuacion 

y = y 0 -a\n (1 + bC) 

donde y„ es la tension superficial del agua, mientras que o y b son constantes Esta- 
blecer la expresion para el exceso de concentracion superficial q como uaa fun- 
cion de C. 

10. Para cL åcido butirico, las constantes en el problema anterior son a = 13.1 
y b = 19 62. Calcular 4 para la- concentracion de 0 20 moles/lt 

Respuesta- 4 32 X 10- 10 moles cm-'. 

11. De los datos dados en los problemas 9 y 10 calcular el valor limite de 
q a medida que C se hace grande (Sugerencia- Suponer que bC » 1 ) 

12. Suponien^o que las Unicas moléculas presentes en la superficie son las que 
corresponden. a un exceso, calcular, a partir del resultado del problema 11, el årea 
en Å = ocupada por una molécula de åcido butirico en la superficie de la solucion. 

Respuesta- 30 5 A-. 

13. En un expetimento realizado con una balanza superficial que imolucra la 
dispersion del icido miristico en agua, se expandio 1.53 X 10 _T moles de åcido 
sobre un. årea de 12.00 cm de ancho y 24-40 cm de largo. La fuerza ejercida sobre 
la barrera fija, cuya longitud efectiva es de 11 20 cm, se eilcontro que era de 122.0 
dinas. Hallar: (a) la presion superficial, y (b) el årea en A? ocupada por la mo- 
lécula del åcido. Respuesta- (a) 10 9 dinas cm-'; (Vj) 318Å ! . 

14. La densi d del hidrocarburo parafinico dodecano-n (C 1: ,H, (j ) dc csåena 
lineal es 0 751 g cc -1 a 20°C. Si el årea de la seccion transversal de la molécula 
es 20 7 Å 2 , calcular. (a) la longitud de la molécula, y (b) la distancia promedia 
entre dos åtomos de carbono adyacente, ambos en A. 

15. A 25 3 G y una presion superficial de 0.10 dinas cm- 1 , el åcido låunco ocupa 
un årea de 3,100a 2 por molécula sobre una superficie acuosa. Suponiendo que el 
film lo ronstituye un gas ideal bidimensional, calcular la constante del gas en er- 
gios mol -1 prado-', y comparar el resultado con el valor aceptado. 

16. Se dan los datos siguientes para la adsorcion del CO sobre negro de humo 
vegetal a 0'C La presion P se da en mm de Hg, mientras que x ea el voJumen del 
^as en cc, medidos en las condiciones eståndar, adsoribidos por 2.964 g de negro 
de humo: 

P P x 

73 7.5 540 38.1 

180 16.5 882 52.? 

309 25 . 1 

Encontrar gråficamente las constantes k y n de la ecuacion df Freundiich 

Respuesta- k = 0 088 cc/g, n = 1 26 

17. Encontrar gråficamente las constantes a v b en !a ecuacion de Langmmr que 
satisfagan los datos del problema 16. 

18. De los resultados del problema anterior, calcular ri \olumen del CO en ias 
condiriones tstandar que es adsnrbido por 1 e dc carbon vegetal a 0°C Cuando 
la presion partial del CO ts dc 400 mm Respuesta- 10.5 cc, 

19. En un PxpcrirriPiifo dc 1,-jbnratorio so hi/o que 50 cc de una solucion ori- 
ginatmcntr 0 2 molar rn CH COOII llegara a mi rqmlibrin con 5 g de una mueslra 
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de carbon activo. En el equilibrio, 25 cc de åcido acéticy requirieron 30 cc de NaOH 
0.1A T para la neutralizacion. Calcular el peso del CHCOOH adsorbido por cada 
gramo de carbon y la concentracion de equilibrio del acido 

Respuesta- c = 0 120 molar. 

20. En la adsorcion de la acetona por el carbon activo, df.sde una solucion 
acuosa a 18°C, se obtuvieron los datos siguientes. 

y (milimoles/g) C (mihmoles/htro) 

0.208 2.34 

0. 618 14.65 
1.075 41,03 

1, 50 88.62 
2.08 177.69 
2.88 268.97 

Hallar las constantes k y n de la ecuacion de Freundlich. 

21. En la adsorcion de una sustancia A, desde una solucion acuosa por el car- 
bon activo a 25 D C, las constantes de Freundlich son re = 3.0 y k = 05 cuando > 
se da en gramos por gramo y C en gramos por litro ,:CuåL sera cl peso de A adsor- 
bido por dos gramos de carbon activo desde 1 htro de una solucion que contiene 
originalmente 2 g de la sustancia ? Respuesta: Ig 

22. En la adsorcion del N„ a 90 1°K sobre cierto solido, se encontro que los 
siguientes volumenes de gas, reducidos a la,? condiciones eståndar, eran adsorbidos 
por gramo de solido a las presiones relativ as indicadas 

P/P" v (encc) 

0.05 51.3 

0.10 58.8 

0.15 64.0 

0.20 68.9 

0.25 74.2 

Demostrar, a partir de estos datos, que siguen una isoterma del tipo II ; y evaluar 
lar constantes v m y c en la ecuacion (22). Respuesta: u =» 57 3 cc/g; c = 109 

23. Do los resultados del problema anterior, hallar el årea del solido en metros 
cuadrados por gramo, y el valor de E, — E L en calorias por mol 

24. Usando los datos dados en cl problema 22, encuentre el årea del solido en 
metros cuadradas por gramo, por el método de Harkins-Jura 

25. Lanfjmuir media los volumenes, reducidos a 1 atm de presion, de diversas 
§ases adsorbidos a 20°C, por vidrios de cubrimiento que tem'an un area superficial 
total de 1.966 0 cm 2 y obtuvo los resultados siguientes 

Volumen [mm 3 ) Diåmetro molecular (A) 

H 2 0 354 2.20 

GO, 64.0 4.18 

N 2 49.0 3.75 

Si supoiiemoS que cada molécula ocnpa un årea igual al cuadrado de su diametro, 
cak-ulese en cada caso el espe&or moipcular de la capa superficial 
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26. Calcular la presion del N 2 0 en contacto can la superficie del ora, a 900° C, 
después de dos y media horas, cuando la presion inicial es de 350 mm. ^Despuéi de 
qué tiempo la dencomposicion sera de un 95%? Usar los datos de la tabla 20-4. 

Respuesta' 51 mm 233 min. 

27. Integrar la ecuacion (40) para obtener Jc en términos de P , t, n y la pre- 
sion inicial P,. 

28. Usando el resultado obtcnido en el problema 27, deducir la expresion para 
el periodo de rida media en funcion de n, k y P, . 

29. Stock y Bondestein dieron los siguientes datos para la descomposicion del 
SbH 3 sobre el Sb a 25 °C: 

Tiempo (mm) 0 5 10 15 20 25 

P», t ,h, n , (atm) 1.000 0.731 0,509 0.327 0.189 0.093 

Demostrar que la descomposicion puede representarse satisfactoriamente por la ex- 
presion dc la velocidad — dP/dt = kP n , donde n = 0.60, y determinar la canstante 
de la velocidad 

30. Usando los datos del problema 29, determinar gråficamente el periodo de 
vida media de la reaccion y comparar el resultado con el obtenido en la ecuacion 
derivada en el problema 28. 

31. Kunsman [/. Am. Chem. Soc , 50, 2100 (1928)] reporto los siguientes da- 
tos para la descomposicion del NH, sobre el W a 1,100°K: 

Presion inicial de NH, (mm) 265 130 58 16 
Periodo de \ida media (min) 7.6 3.7 1.7 1,0 

Demostrar que la reaccion es aproximadamente de orden cero, y calcular la cons- 
tante de velocidad especifica media. 

32. A partir de los datos dados en la tabla 20—5, estimar el porcentaje de NH, 
descompuesto después de 1 hora, y el tiempo requerido para la descomposicion del 
75% de la muestra original. Respuesta: 100%, 1,114 seg. 

33. De acuerdo con Hinshelwood, la descomposicion del N,0 sobre el Pt sigue 
la siguiente ecuacion de la velocidad 

— d(a - x) k(o — x) 
dt ~ 1 + bx 

donde a es la presion inicial del N 2 0 en mm, x es decrecimiento de presion de este 
compuesto en el tiempo t; mientras que Jc y b son constantes. La integration de la 
ecuacion de la velocidad nos da: 

I -f ab T a bx 

li 1 n — — 

t a — x t 

A partir de los siguientes datos obtenidos a 741"G. con a = 95 mm: 

l(seg) 315 150 1,400 2,250 3,450 

x(mm) 10 LO 30 40 50 

determinar las constantes k y b por el procedimiento gråfico. 

Respuena: k = 3.36 X IQ- 4 , b = 0.0254. 
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34. Us^ndo las ronsuntes obtenidas en el problema 3'i, calculjr el periodo de 
vida media para la descomposinon del N_,0 sobre el Pt a 741 °C cmndo la presion 
inicial del gas es 200 mm 

35. Derivar la cxpresiån de la veiocidad en la cinética. de una reacxion hetcro- 
génea en la cual ruy dos reacthos que se adscrben moderjdamente y los productos 
no retardan la reaction 

36. El acido forrmco se di-icompone en CO, y H, sobre la superficic del oro, 
siguiendo una ley de primer orden. Hinshclwood y Topley [/ Ckem Soc , 
123, 1014 (1923)] observaron una constante de velotidad de 5 5 x 10- 1 a 140 O'C 
y 9 2 X lO^ a 185 0°C. Calcular la enere;ia aparente de activacion. 

Respuesta- 23 ,430 c il mol- 1 . 

37. La d«composici6n. de la fosfamina sobre la silice fundida sigue una ley 
de primer orden. A 828 D K el periodo de vida media es de 580 seg, mientras que 
a 956"K es de 22 seg Determmar: (a) la energia aparente de activacion de la 
reaction, y (b) el periodo de vida media de la reaction a 8Q0°K 
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COLOIDES 



El tamano de las partfculas de soluto en soluciones ordinarias, es gene- 
ralmente 1 a 10Å6 0.1 a 1 rn/i Hay muchos sistemas, sin embarg-o, cuyas 
particulas son considerablemente mayores y alcanzan desde el lfmite supe- 
rior de las soluciones ordinarias hasta varios micrones. Tales sistemas, for- 
mados por medios con partfculas disueltas o dispersas que miden desde 
aproximadamente 1 m/j. hasta varios micrones, se llaman coloides. Las 
dispersiones de partfculas mayores son consideradas simples mezclas. Los co- 
loides ocupan, por consiguiente, una posicion intermedia entre las soluciones 
de sustancias de peso molecular relativamente bajo y las mezclas simples. 
La h'nea divisoria entre las soluciones y los coloides o entre éstos y las mez- 
clas no es definida, puesto que muchas de las caracteristicas de tales siste- 
mas se comparten mutuamente sin discontinuidad. Consecuentemente, la 
clasificacion es frecuentcincnte diffcil y la nomenclatura empleada queda 
sujeta a una seleccion arbitraria. 

Los coloides se clasifican en tres clases generales que dependen del ta- 
mano di las paiticulas, y son: (a) dispersiones coloidales; (b) soluciones 
de macromoléculas, y (c) coloides de asociacion. Las dispersiones consisten 
en suspensiones en un medio de sustancias insolubles en formå de partfculas 
conteniendo muchas moléculas individuales. Como ejemplos estån las dis- 
persiones coloidales de oro, As 2 S 3 o de aceite en agua. Las soluciones macro- 
moleculares, por otra parte, son soluciones verdaderas dc moléculas tan 

i 1 p (micron) = \0~<- metros = 10- 1 cm - 10,OOOA 
1 mn (milmmron) = 1 0- 3 micrones lO-'im - 10 A 



H4<) 
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grandes que quedan dentro del intervalo coloidal. Ejemplos de éstas son 
las soluciones acuosas de protemas y de alcohol polivirrilico, o las soluciones 
de hule y de otros materiales muy polimerizados, en solvente orgånicos. 
Finalmente, los coloides de asociacion consisten en soluciones de sustancias 
solubles y de relativamente bajo peso molecular, las cuales, para una con- 
centracion particular seguin el caso, se asocian formando agregados de 
tamano coloidal. Las soluciones jabonosas son un ejemplo sobrcialicnte 
en esta categoria. 

En la discusion que sigue se considerarån esas tres clases de coloides 
y sus propiedpdes. 

DISPERSIONES COLOIDALES 

Pueden prepararse dispersiones de toda clase de sustancias en varios 
medios, tanto si tales sustancias son cristalinas o no cristalinas, electrolitos 
o no electrolitos. Las partfculas en dispersion quedan generalmente fuera 
del alcance del microscopio ordinario y no son retenidas por filtros comu- 
nes. A diferencia de las soluciones verdaderas, que son homogéneas. las 
dispersiones coloidales se consideran heterogéneas siendo el medio una fase 
y la otra es la sustancia dispersa. El medio en el que ocurre la dispersion 
se llama medio dispersor; la sustancia es la fase dispersa, y la solucion co- 
loidal completa se conoce como sistema disperso. Estos términos son anålo- 
gos a los de solvente, soluto y solucion en las soluciones ordinarias. Ademås. 
las dispersiones son inestables termodinåmicamente y tienden a coagular y 
precipitan en reposo a menos que se tomen precauciones adecuadas. Una 
vez que una fase dispersa precipita, no se redispersa espontåncamente, es 
decir, su precipitacion es un proceso irreversible. Puesto que tanto la fase 



Tabla 21-1. Tipos de dispersiones coloidales 



Fase 


Medio 






dispersa 


dispersor 


Nombre 


Ejemplos 


Solido 


Gas 


Aerosol 


Humos 


Solido 


Liquido 


Sol o suspensoide 


AgCl, Au, As,S a 6 S en H 2 0. 


Solido 


Solido 




Vidrios coloreados con diversas me- 








tales dispersados (vidriorubi) 


Liquido 


Gas 


Aerosol 


Nieblas, nubes 


Liquido 


Liquido 


Emulsion o emulsoide 


Dispersiones de H,0 en aceite o acei- 








tes en H,0 


Liquido 


Solido 


Geles 


Gelatinas, minerales con inrlusioncs 








liquidas (épalo) 


Gas 


Gas 




Desconocido 


Gas 


Liquido 


Espuma 


Crema batida 


Gas 


Solido 




Piodra poraez 
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como el medio disperso pueden ser solidos, lfquidos o gases, las dispersiones 
pueden clasificarse, como las soluciones, segun su estado obteniéndose los 
nueve tipos de sistemas dispersos dados en la tabla 21-1. Realmente éstos 
se reducen a ocho, puesto que no se ha observado ninguna dispersion coloi- 
dal de un gas en otro. Se incluyen los nombres generalmente asignados a 
algunos tipos, asi como ejemplos de cada categoria. 

De los ocho tipos observados, los de mayor importancia e interés son 
los soles o suspensoides, emulsiones, geles, aerosoles y espumas. Sin em- 
bargo, como una discusion de todos ellos seria demasiado extensa, solo se 
considerarån aqui los soles, las emulsiones y los geles. 

LOS SOLES Y SU PREPARACION 

Las dispersiones de solidos en Hquidos pueden subdividirse, amplia- 
mente hablando, en soles hofobos y liofilos. Los primeros son aquellas dis- 
persiones en las que hay muy poca atraccion entre la fase dispersa y el 
medio, como ocurre en las dispersiones de varios metales y sales en agua. 
Los soles liofilos, por otro lado, son dispersiones en las cuales la fase dispersa 
exhibe una afinidad definida hacia el medio y, como resultado, hay una 
gran solvatacion de las particulas coloidales. Ejemplos de soles liofilos son 
las dispersiones de tipo liofobo a las que se ha anadido, por ejemplo, gela- 
tina, almidon o caseina. Estas sustancias son absorbidas por la fase dispersa, 
y le imparten un caråcter liofilo. Para las dispersiones en agua se emplean 
generalmente los términos hidrofobo e hidrofilo. 

Como en las dispersiones el estado de subdivision de la materia es inter- 
medio entre las soluciones verdaderas y las mezclas de particulas gruesas, 
pueden prepararse, bien sea por condensacion de las particulas en solucion, 
o por dispersion de las particulas gruesa? en agregados mås pequenos. Den- 
tro de cada uno de estos métodos generales de preparacion hay un numero 
de medios especificos de producir la formacion de coloides. Algunos de esos 
son qmmicos e incluyen reacciones como doble intercambio, oxidacion y 
reduccion. Otros son flsicos, como el cambio de solvente, uso de arco eléc- 
trico o de molino coloidal para desintegration de los agregados solidos. 
McBain = da una discusion detallada de la preparacion de soles. Al prepa- 
rar suspensiones, frecuentemente resultan soles que contienen, ademås de 
las particulas coloidales, cantidades apreciables de electrolito. Para obtener 
el coloide puro, hay que remover este electrolito. Para tal purificacion de 
un sol, hay tres métodos disponibles, a saber, (a) diålisis, (b) electrodiålisis 
y (c) ultrafiltracion. En la diålisis el sol se purifica permitiendo al electrolito 
difundirse a través de una membrana porosa tal como el pergamino; celo- 
fån o colodion que es penneable a las moléculas de soluto de bajo peso, 

= J. W. McBain, CoUoid Science, D C. Heath & Co., Bnston, 1950, capitulo 5. 
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pero no a particulas coloidales. El procedimiento usual para dializar un 
sol, es meterlo en un saco hecho del material escogido como membrana 
dializante y sumergir el saco en agua destilada. En contacto prolongado 
con el agua, los iones en solucion pasan a través de la membrana al agua; 
pero las particulas coloidales, no aptas para atravesar la membrana, per- 
manecen del otro lado produciendo un sol puro. A veces, se mantiene una 
corriente continua de agua para asegurar el gradiente måximo de concen- 
tracion para la difusion. 

La diålisis es un proceso muy lento que requiere dias o semanas para 
su realizacion. Generalmente no se lleva hasta el punto de eliminar todo el 
electrolito porque los soles muy dialirados, al perder demasiado electrolito, 
se vuelven inestables y tienden a precipitar fåcilmente. 

En electrodialisis, el proceso dializante es acelerado aplicando una dife- 
rencia de potencial a través de la membrana. Bajo la influencia de este 
campo aplicado, los iones migran mås råpidamente y se extraen del sol, 
con mås facilidad. 

La ultrafiltracion es un proceso similar a la filtracion de un precipitado 
ordinario, excepto porque entonces se usa una membrana que permite el 
paso de los electrolitos y medios, pero no de los coloides. Para tal objeto: 
pueden emplearse los diafragmas mencionados antes, o el papel filtro ordi- 
nario impregnado con colodion. Otros medios fihrarrtes son la porcelana 
porosa y el vidrio fino sinterizado. Puesto que generalmente la ultrafiltra- 
cion procede muy lentamente, se acelera el proceso con ayuda de la presion 
o la succion. Por este medio es posible separar particulas coloidales de 
medios que contienen electrolitos. 

PROPIEDADES DE LOS SUSPENSOIDES 

Sus propiedades se estudian mejor al conocer sus caracteristicas: (a) fi- 
sicas, (b) coligativas, (c) opticas, (d) cinéticas y (e) eléctricas. 

Las propiedades fisicas de los soles dependen de si son liofobos o liofilos. 
En los primeros, cuando eståri diluidos, su densidad, tension superficial y 
viscosidad no son muy diferentes de las del medio. Esto es evidente, puesto 
que los soles, mostrando poca intrraccion entre la materia suspendida y 
el medio, afectan poco las propiedades de éste. Por otro lado, los soles 
liofilos presentan un alto grado de solvatacion del suspensoide y, en conse- 
cuencia, se modifican las propiedades fisicas del medio. Esto sucede clara- 
mente con la viscosidad, que es mucho mayor en el sol que en el medio: 
en cambio, la tension superficial del sol es frecuentemente mås baja que la 
del medio puro. 

Los soles exhiben propiedades cohgativas, pero los efectos observados 
son mucho menores que para lar solucioiu-s ordinarias. En ofecto, con excep- 
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cion de la presion osmotica, los efectos son pråcticamente despreciables. La 
razon para ello estriba en el tamano de partfcula de los dos tipos de dis- 
persiones. Cuando, por ejemplo, 0.01 moles de soluto se disuelven en 1000 g 
de solvente para formår una solucion verdadera, el numero de partfculas 
resultantes es 0.01 N, siendo N el numero de Avogadro. Sin embargo, si se 
dispersa cierta cantidad de sustancia coloidalmente, en la misma cantidad 
de medio, para formår agregados que contengan 1000 moléculas por par- 
tfcula, el numero de partfculas presentes sera solo 1/1000 de las presentes 
en la solucion verdadera y, por lo tanto, el efecto coligativo se reducirå 
en la misma proportion. En la disminucion del punto de congelacion, en la 
elevation del punto de ebullicion y en el abatimiento de la presion de vapor, 
tal disminucion del numero de particulas no produce ninguna diferencia 
observable pråcticamente entre las propiedades del sol y las del medio 
puro. Pero, siendo la presion osmotica de mayor magnitud que las otras 
propiedades, se manifiesta aunque considerablemente reducida, respecto a 
la de una solucion verdadera de igual concentracion. 

PROPIEDADES OPTICAS DE LOS SOLES 

Una caracterfstica sobresaliente de las dispersiones coloidales, es su pro- 
nunciada dispersion de la luz. Cuando ésta viaja en el vacfo, toda su inten- 
sidad se transmite en la direccion de su trayectoria. Sin embargo, cuando 
la luz viaja a través de un medio en el que estån presentes particulas dis- 
cretas, éstas interfieren y hacen que parte de su energfa sea dispersada en 
todas direcciones. Tal dispersion, llamada el efecto Tyndall, no indica un 
cambio en la longitud de onda de la luz y es causada por todo tipo de sis- 
temas sean gases, lfquidos, soluciones o coloides. Como resultado de este 
efecto, la luz se observa no solo en la direccion de su trayectoria original, 
sino en diversos ångulos respecto a ésta. 

La cantidad de luz que dispersan los gases y lfquidos puros es muy pe- 
queria. En soluciones o dispersiones liquidas muy diluidas, la cantidad de 
dispersion depende del tamano de las particulas de soluto o coloide presentes 
y de la relation de fndices de refraccion m — n/n 0 , donde n es el fndice 
de refraccion de las particulas disueltas o suspendidas y n 0 es el del medio. 
La dispersion crece al aumentar el tamano de las particulas presentes y 
el valor de m. Puesto que en las soluciones ordinarias las particulas de 
soluto son pequenas, resultan dispersores relativamente débiles. Sin embargo, 
las dispersiones coloidales, como tienen sus partfculas grandes, son buenas 
dispersoras de la luz y presentan el efecto Tyndall, el cual puede 1 ser ob- 
servado y medido. 

La teorfa general de la dispersion de la luz por particulas esféricas, 
isotropiras y sin intcraccion mutua, de cualquier tamano uniforme, fue 
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desarrollada por Gustav Mie 3 en 1908. Aunque los resultados matemåticos 
son muy complejos, pueden resumirse, sin embargo, como sigue. Suponga- 
mos luz no polarizada incidente de una longitud de onda Å 0 en el vado. 
y de una intensidad inicial I 0 : al pasar a través de una dispersion coloidal, 
la intensidad de la luz dispersada en un ångulo B respecto a la direccion 
del haz incidente es La teoria de Mie predice que la relacion I» — 
Ft/Ia es una funcion de 0, de m y del paråmetro u = tt-D/X«, donde D 
es el diåmetro de las partfculas dispersoras y A es la longitud de onda de la 
luz en el medio. Las dos longitudes de onda, A, y \ 0y estån relacionadas 
por la ecuacion 



(1) 



La misma conclusion se aplica al componente vertical de I e , I Bv . Puesto 
que tanto h como h v dependen de D, ambas pueden emplearse para deter- 
minar el tamano de particula de las dispersiones coloidales mediante la 
dispersion de la luz. Por otra parte, la luz dispersada total también de- 
pende de m y a y también puede usarse para calcular D. 

De los varios métodos para determinar D, se discutirån solo dos de 
ellos: (a) el de minima intensidad, y (b) el de transmision.' 



METODO DE MINIMA INTENSIDAD 

Las dispersiones con particulas mayores de 1,800 Å de diåmetro, apro- 
ximadamente, presentan mmimos o mmimos y måximos en la intensidad 
de la componente vertical de la luz dispersada, esto es, en gråficas de I ov 
contra $. 

Recientemente Maron y Elder 5 mostraron, sobre la base de la teoria 
de Mie y experimentalmente, que las posiciones angulares del primer mi- 
nino @£stån relacionadas con D, con y con valores de m entre 1.00 
y 1.55 por la ecuacion 

^ sen ^ = 1.062 - 0.347 m (2) 

Consecuentemente, cuando se conocen m y A m y se mide Øi en una dis- 
persion, se puede calcular D mediante la ecuacion (2). 

3 G. Mie, Ann. Phyrik, 25, 377 (L9Q8). 

4 Para una discusion y referendas véase Maron y Elder, /. Coiloid Sci., 18, 
107, 199 (1963). Maron, Pierce y Elder, J. Coiloid Sci., 18, 391, 733 (1963). 
Maron, Pierce y Ulevitch, J. Coiloid Sci., 18, 470 (1963). 

6 Maron y Elder, J. Coiloid Sci., 18, 107 (1963). 
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La tabla 21-2 muéstra los diåmetros de partfcula obtenidos en esta 
formå, de varias dispersiones de butadieno-estireno [m = 1.17) y poliesti- 
reno (m = 1.20) en agua. 

Ecuaciones- similares a la (2) son obedecidas también por måximos 
y minimos mayores 6 y, por lo tanto, pueden usarse asimismo para deU>r- 
minar a D. 



Tabla 21-2, 


Diametros 


de part'icula 


de los 


reticulados 


obtenidos 


por el método de intensidad minima 


Num. de låtex 


m 


K (M 


»i 


» (A) 


580-G 


1.20 


3017 


94.5° 


2630 






3253 


108 


2600 


10713 


1.17 


3253 


66 


3920 


i 




4094 


85 


3980 


497 


1.17 


3253 


43 


5820 






4094 


54 


5810 


197 


1.17 


3253 


38 


6550 






4094 


48 


6600 


597 


1. 17 


4094 


31 


10060 






4336 


33 


10010 



MÉTODO DE TRANSMISION 

Este método estå basado en la aplicacion de la teorfa de Mie a la inten- 
sidad total de la luz dispersada. Cuando un rayo luminoso de longitud de 
onda \ 0 e intensidad J 0 pasa a través de una dispersion contenida en una 
celda de longitud 1, la intensidad de la luz transmitida se reduce por dis- 
persion a un valor I. La relacion J entre 7 0 es 

r-tø C« 

donde r es la turbidez de la dispersion. Por otrz parte, si C es la concen- 
tracion de partfculas dispersoras en g/cc, y p su densidad, la teoria de Mie 
p red k o que 

donde K* es el coeficiente de dispersion de las partfculas. El subindice 
cero en r/C indica que esta relacion debe graficarse en funcion de C y 
extrapolarse hasta C = 0 para eliminar cualquier interaccion entre las 
partfculas. 

« Maron, Pien c y Elder, Colloid Sci. r 18, 391 (1963). 
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0.40 
0.30 

a" 

0.20 
0.10 



0 0.5 1.0 1.5 2.0 

D/X m 

Figura 21-1. Gråfica de Mie de K*/a contra D/A m para m = 1.20. 

Todas las cantidades en el primer miembro de la ecuacion (4) son 
medibles experimentalmente y, por lo tanto, puede calcularse K*/a. Ade- 
mås K*/a es una funcion de m y de a y puede calcularse por la teoria 
de Mie. Para un valor constante de m, K*/a estå dado como una fun- 
cion de D/X m por una curva como la de la figura 21-1. Consecuentemente, 
si K*ja se encuentra experimentalmente, se puede usar la misma curva 
con el valor adecuado de m para encontrar D/Xm v, por lo tanto, D. 

La tabla 21-3 da algunos resultados obtenidos de esta formå para los 
diåmetros de partfculas de varias estructuras sintéticas. 

Tabla 21—3. Diåmetros de pardcula de las redes sintéticas obtenidas 
por el método de transmision * 



Diåmetro de partfcula (A) 





Låtex 243 


Låtex G-5 


Låtex 580-G 


K (Å) 


m = 1.15 


m = 1.17 


m = 1.20 


7000 


905 


3660 


2570 


7500 


920 


3680 


2640 


8000 


921 


3660 


2630 


8500 


919 


3670 


2640 


9000 


919 


3710 


2620 


9500 


931 


3670 


2620 


10000 


905 


3770 


2590 


Proniedio 


917 ± 7 


3690 ±30 


2620 ± 20 


• Maron, 


Pierce y Ulevitch, /. 


Colloid Sci,, 


18, 470 (1963) 
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O TRO S METODOS DE DETERMINACION DE 

TAMASO DE PARTICCLA 

Otro medio de dcterminar el tamano y la formå de partfculas dispersas, 
es por microscopia electronica En este instrumento se usa un haz de elec- 
trones cn vcz de luz ordinaria para observar y fotografiar las partfculas 
coloidales. En la figura 21-2 se muestra una fotomicrografia electronica 
de partfculas del hule sintético, 7 cuyo diåmetro promedio es de 2,300 A. 




Figura. 21-2. Fotomicrografia de particuLis dp hule smmu o 

Mediante una amplificacion adecuada de tales fotomicrografias, se han 
obtenido aumentos hasta dc 100,000 diåmetros. 

En algunos sistemas, tales como estructuras de hule sintético, el tamano 
de partfcula también puedr determinarse por métodos de adsorcion. 3 Estos 
consisten en la titulacion del coloide con una solucion de jabon, hasta que 
la superficie de las particulas queda cubierta con una capa jabonosa mono- 
molecular. El diåmetro promedio de las partfculas, se calcula entonces, a 
partir de la cantidad de jabon requerido por peso unitario de fase dispersa, 
conociendo el årea ocupada por una molécula dr jabon. 

^ Maron, Moore y Powell, /. Appl. Phys., 23, 900 (1952). 
b Maron, Rider y Ulevitrh, / Colloid Sn , 9, 89 (1954); Maron, Elder y 
Moore,/- Colloid Sci. 9, 104 (1954). 
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PROPIEDADES CINETICAS DE LOS SOLES 

Las propiedades de los soles que pueden ser adecuadamente discutidas 
bajo este titulo son: la difusion, el movimiento browniano y la sedimenta- 
cion. 

Graham observo que las particulas coloidales se difunden mucho mås 
lentamente que los solutos en las soluciones verdaderas. Einstein y otros 
demostraron que es posible hallar una expresion para la difusion de las 
particulas coloidales en un medio, si se supone aplicable la ecuaccion de 
van't Hoff para preston osmotica, y que las particulas coloidales son esfé- 
ricas y grandes en comparacion con las moléculas del medio. 

Con tales suposiciones, la ecuacion del coeficiente de difusion D f , es 
decir, el numero de moles de coloide que se difunden a través de un årea uni- 
taria por unidad de tiempo bajo un gradiente de concentracion de un 
mol por cm. es 



donde R es la constante general de los gases en (erg) (mol) _1 (°K) -1 , 
T la temperatura absoluta, N el numero de Avogadro, rj la viscosidad del 
medio en poises y r el radio de las particulas coloidales en centfmetros. 
Esta ecuacion sc ha empleado para estimar, a partir de medidas de difu- 
sion, ya sea r, cuando N es supuesto; ya sea .V cuando se conoce r, encon- 
tråndose adecuada para varios tipos de dispersiones. 

Las particulas coloidales exhiben un movimiento continuo y A azar; 
rsta actividad cinética de las particulas en suspension en un lfquido, se 
llama movimiento bruwniano, y es debido al bombardeo de las particulas 
dispersas por las moléculas drl medio. Como resultado de ello. las particu- 
las adquieren en cl equilibrio una energia cinética igual a la del medio a la 
temperatura dada. Puesto que las particulas en dispersion son considerable- 
mente mås pesadas que las moléculas del medio, la energia cinética que 
adquieren se manifiesta como movimiento browniano. el cual es mucho mås 
lento que el de las moléculas del medio y puede, por consiguiente, obser- 
varse al microscopio. 

La validez de esta explicacion del movimirnto browniano se basa en 
consideraciones matemåticas debidas a Einstein, quien teniendo en cuenta 
las suposiciones mencionadas en relacion con la difusion, demostro que el 
coeficiente de difusion de un coloide debe ser relacionado con el desplaza- 
miento promedia, A, producido por el moviiniento browniano en el tiempo t 
a lo largo del eje x. Tal relacion entre Df y A es 




(5) 




(6) 
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Eliminado Dj de las ccuaciones (5) y (6) se obtiene que A 2 vale 

V-*?(-L-\ 



(7) 



Esta ecuacion fue usada por Perrin en sus clåsicas experiencias con 
suspensiones; para la determinacion del numero de Avogadro. 



SEDIMENTACION DE SUSPENSOIDES 

Aunque las dispersiones coloidales pueden ser estables durante periodos 
largos, a veces anos, tienden a asentarse lentamente por accion de la grave- 
dad; por un reposo prolongado. La velocidad de asentamiento se observa 
fåcilmente, pues la separacion entre el medio claro y el sol estå, en general, 
bien definida. 

De la observacion de tales velocidades, es posible lleyar a calcular las 
dimensiones y masas de las particulas suspendidas. 

Considérese un tubo como el mostrado en la figura 21-3 contenicndo 
una fase dispersa de densidad p suspendida en un medio de densidad Om, 
y de viscosidad jj. 




Figura 21-3. Sedimentation por gravedad 

Si p es mayor que p m , la particula se asentarå; de lo contrario, la par- 
tfcula se dcsplazarA hacia arriba. Cualquier particula de radio 7, tendiendo 
a asentarir bajo la accion de la gravedad. encontrarå una oposicion por 
parte de la fuerza de friccion del medio. Ahora bien, en el capftulo 1, 
ecuacion (96), se demostro que cuando se establece un equilibrio entre 
ambas fuerzas, toda particula esférica caerå con una velocidad constante 
dada por la ecuacion de Stoker. 

_ 2 r-g{p - p m ) 



9 V 



(8) 



donde g es la aceleracicm de la gravedad. Pucsto que v, a una distancia x 
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bajo la supcificie A, vale obviamente dx/dt, o sea la velocidad a la cual 
desciende el nivel R. la ecuacion (8^ puede escribirse 

dx _ 2 r 2 g{ P - Pm ) 

Tt 9^ (9) 

Integrando esta ecuacion entre los limites x,, t 1 y x 2 , t-. se obtiene 

2 r 2 ^(p - p m j {U - <i) 

f* J -x 1 )= (10) 

y jj 

Conociendo p. p m y j?, y midiendo las distancias ^ y a dos tiempos 
diferentes t 1 y i z , es posible calcular a partir de la ecuacion (10) el radio 
de las particulas que se asientan. Una vez conocido éste, la masa de una 
particula se calcula mediante la relation m = % 7rr 3 p y el peso molecnlar 
de la fase dispersa segun M = Nm. 

A mcnos que las particulas suspendidas sean grandes, la sedimentacion 
por gravedad es un proceso sumamente lento. Sin embargo, es posible ace- 
lerarlo mediante las ultracentrifugas. Estai son, en esencia, centrifugas de 
gran velocidad en las cuales la fuena centrifuga reemplaza la accion de la 
fuerza de gravedad. Por centrifugacion dc las dispersiones coloidales colo- 
cadas en celdas de rotorcs especialmente disenados, se han alcanzado acele- 
raciones hasta de un milion de \eces la de gravedad. En tales condiciones, 
hasta los soles dispersos finamente divididos se sedimentan en un tiempo 
relativamente corto. A fin de observar la velocidad de asentamiento, se 
han desarrollado métodos opticos que peimiten fotografiar el nivel del sol 
en varias etapas, sin detener la ultracentrifuga. 

Como la aceleracion de un campo centrifugo a una distancia x del eje 
de rotacion es m 2 x, donde <o es la velocidad angular de rotacion, en radia- 
nes/segundo, por sustitucion de g en la ecuacion (9) se obtiene la velocidad 
de asentamiento 

dx _ 2 rV*(p ^ p m ) 
dt 9 V 

Separando las variables, e integrando entre los mismos limites que antes, 
se obtiene 

ln ^ = 2rW( P ~ Pm ) (12) 

Xi 9 1) 

Mediante la ecuacion (12) puede calcularse r a partir de los valores 
de x y f en dos etapas de la sedimentacion y conociendo la velocidad de 
rotacion de la ultracentrifuga a>. Este procedimiento para obtener r, y por 
lo tanto el peso molecular del suspensoide, se conoce romo el método 
de la velocidad de sedimentacion. 

Otro procedimiento de obtener estos valores, es el método de equilibrio 
de sedimentacion. Si se centrifuga un suspensoide durante un tiempo sufi- 
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riente, llega el momento en que el sol no se asienta mas. Entonces se logra 
iin equilibrio entre la velocidad de sedimentacion y aquélla a la cual las 
particulas suspendidas tienden a difundirse hacia las regiones mas diluidas 
de la celda, contra la fuerza centrifuga. Igualando ambas velocidades, es 
posible obtener la distribucion de la concentracion respecto a la distancia 
en varias partes de la celda de sedimentacion. Esta distribucion estå dada por 

Ci 2 RTp 

donde C± y C> son las concentraciones del coloide en los niveles x L y x,. 
y M es el peso moleeular del coloide. Determinando las concentraciones 
C 1 y C 2 en los niveles x x y x 2 en el equilibrio de la sedimentacion, se puede 
calcular M fåcilmente de la ecuacion (13). 

La ecuacion (12) es aplicable a las dispersiones diluidas de particulas 
esféricas uniformes, mientras que la ecuacion (13) se aplica a las de cual- 
quier foima siempre y cuando sean todas del mismo tamano. Cuando las 
particulas no son esféricas, se requiere un anålisis mås completo de los datos 
de sedimentacion. Asimismo, cuando los sistemas son heterogéneos en ta- 
mano de partfcula, es posible determinar su distribucion por estudios de 
sedimentacion. 

La mayoria de los estudios de sedimentacion se han hecho en protemas 
y otras sustancias de interés biologico, en soluciones acuosas. Algunos de 
los iesultados obtenido? se encuentran en la tabla 21-4. 



Tabla 21-4. Pesos moleculares de protemas dc.tcrmina.dos por uHracentnfugacion 





M 




M 


Protcina 


(g mol-') 


Proteina 


(g- mol- 1 ) 


Tripsina 


15,000 


Ureasa 


480,000 


Albumina de huevo 


41,000 


TiroRlobulina (cerdo) 


630,000 


Insulina 


46,000 


Hemocianina (octopus) 


3.300,000 


Sero albumina (caballo) 


70,000 


Hemocianina (hélix) 


8,900,000 


Antitoxina diftérica 


92,000 


Virus mosaico tabaco 


31,400,000 


Gatalasa 


250.000 


Virus dc la rabia 


47,000,000 



PROPIEDADES ELÉCTRICAS DE LOS SOLES 

Las dispersiones coloidalcs presrntan propiedades eléctricas mtimamente 
asociadas con su capacidad de absorber ioncs de las soluciories o moléculas 
del medio, o de ambas a la \ez. El estudio de los coloides ha establecido 
que los soks liofobos, adsorbcn prineipalmentc ionrs del clectiålito de las 
soluciones en las cuales estån preparados. Por otro lado, las particulas en 



862 Capftulo 21: Coloides .'■ : 



soles liofilos atraen hacia ellas. primeramciite. una capa del medio en la 
fua! pueden o no adsorberse los iones. segun las condiciones de la solucion. 
Aunque la naturaleza de las part'iculas del dispcrsoide es la que determina 
si un coloide es liofobo o liofilo, el caråcter de la fase adsorbida sobre la 
particula final es el que eventualmente controla la estabilidad del sol y esta- 
blece la formå en que la particula se comporta en un campo eléctrico. 

Todo solido en contacto con un lfquido, tiende a desarrollar una dife- 
rencia de potencial a través de la interfase entre los dos. Por ejemplo. 
cuando se pone agua en contacto con una superficie de vidrio, ésta adrorbe 
iones oxhidrilo y queda cargada negativamente respecto al agua. Para 
balancear esta carga, los iones hidrogeno son atrafdos a la superficie para 
formår una capa doble de cargas negativas sohre el vidrio y positivas en el 
agua adyacente a éste, como se ve en la figura 21-4(a). Tal arre-glo de 



cargas, llamada capa doble de H elmholt z, irnplica una diferencia dc poten- 
cial entre el solido y el lfquido. 

Eri cl conerpto original de la capa doble se corisideraba que las cargas 
sobre la superficie estaban fijas y que las cargas neutralizantes en el lfquido, 
junto con éste: eran moviles. Sin embargo, corøderaciones mås recientes 
indican que la capa es mas difusa en caråcter y se extiende en el Hquido 
en la formå ilustrada en la figura 21-4-(b). Aqui las cargas que aparecen 
inmediatamente aekacentes a la superficie lo estån sobre ella, con al^unas 
de las cargas neutralizantes en una capa de lfquido estacionario adherido 
a la siiperficie. Las cargas remanentes quedan distribuidas en el elertrolito 
adyacente, en formå de una atmosfera difusa y movil, anåloga a la postulada 
por Dcbye y Hikkel para los electrolitos. Segun este concepto, la diferencia 
de potenciaL rntrc la superficie y el lfquido tiene lugar en dos partes: 
(a) rntrc la superficie y la capa estacionaria y (b) entre esta capa y el 
rut-rpo dc la solurion. Este ultimo, conocido como potencial electrocinético 




Fijo J L Mdvil Fijo J Movil 

Caoa doble Doble capa 

de Helmholtz difusa 



(o) |b) 



Figura 21-4. Capan dobles de HeLmKolty. y difusa 
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o zeta, es responsable de varias propiedades cléctricas no eståticas de las in- 
tcrfases solido-Kqiiido. y de los efectos eléctricos observados en los coloides. 

Como las dispersion« de los solidos en Kquidos producen iiiterfases 
solido-lfquido, dcbe establecerse una capa doble difusa en la superfine de 
la partfcula y. por lo tarito, un potencial zeta. Ademås, la adsorcion selec- 
tiva de los iones debe producir una carga eléctrica sobre las particulas, es 
dccir, que taiito éstas como el medio quedan cargados eléctricamento. aun- 
que con signo contrario y, por tanto, deben reaccionar ante un campo eléc- 
trico que se aplique y migrar en direcciones opuestas y es lo que realmente 
sucede. Ciiando las condiciones experimentales permiten la migracion del 
dispersoide, pero no la del medio, se tiene el fenomeno de electrofonsis. 
Por el contrario, cuando se impide la migracion del dispersoide, mas no 
la del medio, se obtiene la electrosmosis. 

ELECTROFORESIS 

La migracion de particulas coloidales. cargadas eléctricamente. bajo un 
potencial eléctrico aplicado: se Ilama electroforesis. Este efecto puede ob- 
servarse fåeihnente en cl aparato mostrado en la figura 21-5 llamado 




Figura 21-5. Tubo de Burton para 
electroforesis. 



tubo de Burton. Este aparato consta de un tubo en U provisto de una Have 
de drenaje y de un embndo para llenar, también con sn Have (no mostra- 
da), unida a la parte posterior del tubo. Sc coloca una solution de un 
electrolito adecuado de menor densidad que el sol, dentro del tubo, y Iuego 
se introduce el sol por el embudo para desp3a/ar el electrolito hacia arriba 
y producir interfases en ambas ramas. Entonces se insertan los electrodos y se 
conertan a una bateria de alto voltaje. Ciiando las particulas coloidales estån 
cargadas negativamentc, se observa que el nivel del sol desciende gradual- 



864 Capftulo 21: Coloides 



merite del lado del electrodo negativo y subc simultåneamente por el lado 
contrario, o sea que las particulas negati\as se mueven hacia el electrodo 
positivo. Si por el contrario, aquéllas estån cargadas positivamente, tiene 
lugar un proceso imerso. Si se deja que la electroforcsis continue hasta 
alcanzar el electrodo apropiado, el sol se descarga y precipita. 

Observando si las particulas coloidales migran en un campo eléetrico 
y en qué sentido, es facil determinar cuåndo estån cargadas y con qué signo: 
En esta formå se ha establecido que los coloides Hofobos son especificos en 
la adsorcion de iones negativ os o positivos. Asi por ejemplo el azufre, los 
sulfuros metålicos y los soles de metales nobles se cargan negativamente. 
y en cambio los de los oxidos metålicos, como el oxido de aluminio y el de 
hierro, se cargan positivamente. Esta misma especificidad de carga se Ob- 
serva también en algunos soles liofilos. Pero dentro de este tipo, al que 
pertenecen algunas protelnas, el signo de la carga depende del pH de la 
solution. Por encima de cierto valor. caracteristico para cada sol, las par- 
ticulas estån cargadas negativamente mientras que por debajo de ese valor 
de pH, se cargan positivamente. En el llamado punto isoeléctrico, las parti- 
culas no estån cargadas y no migran en un campo eléetrico. En general, 
el punto isoeléctrico no es un valor definido del pH, sino un intervalo 
del mismo; por ejemplo, de 4.1 a 4.7 para la casefna de la leche humana 
y 4.3-5.3 en algunas hemo^lobinas. 

La electroforrsis puede utilizarse también en las mediciones cuantita- 
tivas de la velocidad de migracion de las particulas del coloide. Si se deter- 
mina el tiempo necesario para que un sol emigre una cierta distancia. bajo 
una diferencia de potencial aplicada en una longitud dada de trayectoria. 
se calcula la mobilidad electroforética, o sea la velocidad cn centimetros 
por segundo bajo una diferencia de potencial de 1 voltio por centimetro. 

Tales cålculos demuestran qne las velocidades de migracion de las 
particulas coloidales, no son muy diferentes de las de los iones bajo condi- 
ciones similares. es decir, son del orden de 10 a 60 X cm 2 seg -1 voltio-'. 

Como las diferentes especies coloidales en una mezcla migran a veloci- 
dades diferentes, se usa la electroforesis para separarlas, sobre todo en el 
fraccionamiento y anålisis de proteinas, åcidos nucleicos, polisacåridos y 
otras sustancias complejas de interés biologico. 

ELECTROSMOSIS 

Cuando se impide por algun procedimiento adecuado la electroforesis 
de un dispersoide, puede hacerse mover al medio bajo la influencia de un 
potencial aplicado. Este fenomeno que se conoce como electråsinosh es una 
ronsccuencia directa de la existencia de un potrncial zeta entre las particu- 
las coloidales y el medio. La figura 21-6 muestia un aparato simple para la 
observation de la clectrosmosis. El coioide se coloca en el compartimiento A, 



Estabilidad de los suspensoides 865 



separado de los B y C por membranas dializadoras D y D'. Se llenan B y 
C con agua, hasta las marcas indicadas en los tubos laterales. Cuando se 
aplica una diferencia de potencial entre los electrodos colocados cerca 
de las membranas, se observa que el nivel del Ifquido baja en un tubo y 
sube en el otro, debido al paso del agua a través de las membranas D y D'. 
La direccion del flujo del agua depende de la carga del coloide. En los 




D D' 
Figura 21-6. Electrosmosis. 



soles positivos el medio es negativo y el flujo tierte lugar de C a B. En coloi- 
des negativos ocurre a la inversa, y entonces sube el nivel del Ifquido en C. 

ESTABILIDAD DE LOS SUSPENSOIDES 

Una pregunta de considerable importancia e interés es: ^por qué las 
dispersiones coloidales son establcs? La respuesta puede encontrarse en el 
caso de los coloides liofobos, en su carga eléetrica y en su gran solvata- 
cion. Para efectuar la precipitacion de una dispersion, las partfculas se 
agrupan por colision en agregados bastante grandes antes de asentarse. En 
los soles liofobos tal aglomeraiion se ve impedida por las cargas eléetricas 
de las partfculas; que son del rnismo signo y al aproximarse se repelen. El 
resultado es que, mientras tales cargas existen, cada partfeula estarå prote- 
gida de las demås por un campo eléetrico y sera diffcil una aproximacion 
suficiente para su agruparniento. En los coloides liofilos actua el mismo 
tipo de repulsion electroståtica, junto con el factor de solvatacion. La 
partfeula coloidal queda envuelta en una capa de solvente, que actua como 
una barrera al contacto con agregados de la fase dispersa. En los coloides 
liofobos la remocion de la carga superficial deberfa ser suficiente para 
producir la coagulacion. En los coloides liofilos, por otro lado, la remocion 
de la carga puede disminuir la estabilidad pero no conduce necesariamente 
a la precipitacion. Este hecho sc ilustra por las protefnas en su punto iso- 
| eléetrico, donde las particulas no estan cargadas. Aunque en tal punto las 
| dispcisiones protcinkas son menos estables, no siempre se precipitan pucs 
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quedan protegidas por una capa de agua. Sin embargo, tan pronto como 
esta capa se remueve por algun medio, hay una coagulacion y la protema 
se precipita. 

La mayor estabilidad de los coloides liofilos se usa frecuentemente para 
aumentar la estabilidad de los liofobos a los que se anaden. Tales sustan- 
cias son adsorbidas por las particulas liofobas, impartiéndoles su caråcter 
liofilo y entonces el sol adquiere mayor resistencia a la precipitacion. Los 
coloides liofilos usados para aumentar la estabilidad de los liofobos, se 
llaman coloides protectores. 

PRECIPITACION DE SOLES 

Para provocar la precipitacion de una fase dispersa, deben crearse 
condiciones opuestas a las que producen estabilidad. En los soles liofobos 
esto signifita que debe removerse la carga de las particulas y en soles liofilos 
que tanto la carga como la capa adherida de solvente deben eliminarse. 

La neutralizacion de las cargas eléctricas sobre las particulas liofobas, 
puede realizarse aplicando un campo eléctrico como el usado en electro- 
foresis. Al hacer contacto con un electrodo de signo opuesto, la partfcula 
cargada se descarga y precipita. Un método mås comun de producir la 
precipitacion es por la adicion de electrolitos, los cuales aunque son esen- 
ciales en baj as concentraciones para man tener la estabilidad, en altas 
producen la floculacion de la faæ dispersa. La cantidad de electrolito re- 
querido para precipitar un sol dado depende de las naturalezas de éste 
y del electrolito afiadido. Para un sol determinado, el poder precipitante 
de los electrolitos es funcion primeramente de la Valencia de los iones de 
signo opuesto al del coloide. La tabla 21-5, da algunos resultados de la 
precipitacion de soles positivos y negativos, con varios electrolitos. La con 
centracion se refiere a la cantidad minima de electrolito requerido, para 
producir la precipitacion en 2 horas. De la tabla es evidente que, aunque 
hay alguna especificidad, la action precipitante de algunos electrolitos de- 
pende esencialmente de la Valencia de los aniones en los soles positivos, y 
de la valencia de los cationes, en soles negativos. Ademås, el poder preci- 
pitante de un electrolito aumenta muy råpidamente con el aumento de la 
valencia del anion o catirrn, siendo las relaciones aproximadas 1 : 40 : 90 
para el hidroxido férrico, y 1 : 70: 500 para el sulfuro arsenioso. 

Frecuentemente puede coagularse un sol, anadiéndole un coloide de 
carga opuesta a la suya. En este proceso ambos soles pueden precipitarse 
parcial o totalmente. Un ejemplo lo constituye la precipitacion del sol nega- 
tivo, sulfuro arsenioso- por el hidrosol positivo, hidroxido férrico. La flocu- 
lacion se logra también por ebullicion o por congelacion. Con la primera, 
se reduce la cantidad de electrolito adsorbido por el sol y, si esta reduccion es 
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Tabla 21-5. Precipitacion de hidrosoles por electrolitos 



Sol de hidroxido férrico (positivo) 



Sol de sulfuro arsenioso (negativo) 



Concentracion 



Concentracion 



Electrolito 


(milimoles/litro) 


Electrolito 


( milimoles/li 


NaPl 


9.3 




11 
•j 1 


KC1 


9.0 


KC1 


50 


Kl 


16.2 


HNO, 


50 


BaCl, 


9.6 


HC1 


31 


K,S0 4 


0.20 


MgGl 2 


0.72 


MgSO, 


0.22 


CaCL, 


0.65 


K L ,C 2 0 4 


0.24 


BaCl„ 


0.69 


KXr^O, 


0.19 


ZnCL, 


0.69 


K,Fe(CN) e 


0.096 


A1C1 3 


0.093 



suficicnte para producir coagulacion, el sol se destruye. La congelaciou 
producc una remocion del medio, y si se prolonga suficiente puedc 110 ~ 1 n - 
clar medio adecuado para mantraer suspendido rI dispersoide. 

La floculacion. en los soles liufilos se efectiia de dos forriias. La primera 
eonsiste en la adicion, a un coloide hidrofilo, de solventes tales como el 
alcohol o la acetona, que tienen mucha afinidad por el agua produciendo 
la deshidratacion de la fase disprrsa y dando partfculas cuya estab'ilidad 
se debe solo a su carga. Una pequena cantidad de electrolito anadido al 
sol, en tal coridicion. producc facilmente ia coagulacion. La sekunda con- 
siste en cl uso de concentraciones suficienternente altas de ciertos iones. Este 
"rfecto salino" de los coloides liufilos por concentraciones altas de electrolito 
se debe, aparentemente, a la tendencia de los iones a solvatarse causando la 
remociån del agua adsorbida de las partfculas dispersas. El poder salino 
de varios iones esta dado rn la serie liotropa o de Hopneister, cn la que los 
iones estan ordenados por eficiencia decrecieme en la precipitacion. Para 
los ariiones esta serie nos da 

Gitrato-- > Tartrato > S0 4 - ~ > PO, > Acetato" > 

Cl- > NO," > I > GNS- 

y para los cationes 

Mg++ > Ca ++ > Sr+ ■ > Ba+ + > Li+ > Xa+ > K + > Cs ' 

Sin embargo, este orden 110 siempie cs vålido. La posicion relativa de varios 
aiuones y cationes, cambia a veres, segun la naturaleza del coloide que se 
va a prceipitar. 
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EMULSIONES 

Se llama emulsion a una dispersion coloidal de un lfquido en otro in- 
niiscible con él, y puede prepararse agitando una mezcla de los dos lfquidos 
o, preferentemente, pasando la muestra por un molino coloidal llamado 
homogeneizador. Tales emulsiones no suelen ser estables y tienden a asen- 
tarse en reposo, para impedirlo, durante su preparacion, se anaden peque- 
fias cantidades dc sustancias llamadas agentes emulsificantes o emulsionan- 
tcs, que sirven para estabilizarlas. Estas son generalmente jabones de varias 
clases, sulfatos y åcidos sulfonicos de cadena larga o coloides liofilos. 

Si se emplea el término aceite para designar a todo liquido inmiscible 
con el agua, capaz de formår una emulsion con ella, las emulsiones pueden 
clasificarse en dos tipos que son: (a) emulsiones de aceite en agua, en las 
que la fase dispersa es el aceite y, (h) las de agua en aceite en las que 
aquélla es la fase dispersa. El tipo de emulsion que resulta en la agitacion 
de dos lfquidos, depende de las proporciones relativas de ambos en la mezcla. 
En general, el que estå en exceso actua como "fase exterior" o medio y el 
otro como "fase interior' o dispersoide. La proporcion exacta de éste, re- 
querida para la formacion de un tipo de emulsion es diffcil de dcfinir. En 
efecto, Stamm y Kraemer 3 demostraron que las emulsiones de åcido oleico 
en agua, pueden prepararse siempre y cuando la proporcion de åcido no 
exceda el 40%. Si excede, resulta una emulsion de agua en el åcido. 
JSI tipo de emulsion obtenida, depende también de la naturaleza del agente 
emulsionante ubado. Los jabones de metales alcalinos solubles en agua, 
y los sulfatos metålicos båsicos, generalmente, favorecen la formacion de 
emulsiones de aceite en agua. Por otro lado, los jabonis insolubles en agua 
tales como los de cinc, aluminio, hierro y metales alcalinotérreos, favorecen 
la formacion de emulsiones de agua en aceite. Frecuentemente el primer 
tipo de emulsion puede ser convertido al segundo por adicion de iones 
metålicos pesados. Baj o tales pondiciones, un emulsionante solublc cn agua 
se convierte en otro insoluble, produciéndose una inversion de la fase. 

El tipo a que corresponde una emulsion particular se deduce de varias 
formas. Si el agua constituye la fase exterior, toda la anadida a la emulsion 
serå fåcilmente miscible, mas no asi el aceite. Anålogamente, si la fase 
externa es de aceite, la miscihilidad ocurrirå con el aceite que se agregue, 
pero no con el agua. Observando en un microscopio el comportamiento de 
la emulsion, ante tales adiciones, es posible identificar fåcilmente su natu- 
r a 1 -Q-tr-a formå de distinguir las emulsiones, se basa en el hecho de que 
una pequena cantidad de electrolito anadido a una, la harå conductora 
si la fase exterior era agua, pero tendrå poco efecto sobre la conductancia 
si el medio disperser era aceite. 

0 Stamm y Kraemer, /. Phyr. Chem.. 30, 992 (1926) 
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El tamano dc particula de la fase distribuida es generalmente mayor en 
las emulsiones que en los soles, alcanzando desde 0.1 hasta mås de 1 fj. de 
diåmetro. Por otro lado, las propiedades de las emulsiones no son muy 
diferentes de las de los soles hofobos. Presentan el efecto Tyndali y puede 
observarse el movimiento browniano si las particulas no son demasiado 
grandes. Ademås, los globulos estån en general, cargados negativamente; 
migran por accion de un campo eléctrico y son sensibles a los electrolitos 
anadidos, en particular a los que contienen iones positivos multivalentes. 

Las emulsiones pueden desdoblarse en sus lfquidos constituyentes por 
calentamiento, congelacion, agitacion, centrifugacion. por adicion aprecia- 
ble de electrolito como agente salino de la fase dispersa, y por destruccion 
quimica del agente emulsificante. La centrifugacion se usa generalmente 
para separar la crema de la leche y el agua del aceite. Debido a la carga 
negativa de los globulos, los electrolitos que contienen iones positivos diva- 
lentes y trivalentes son particularmente efectivos como agentes salinos de 
la sustancia emulsificada. Los métodos empleados para la destruccion del 
agente emulsificante, dependen de su naturaleza. Podemos citar como 
ejemplos a la precipitacion de un aceite en emulsion acuosa, estabilirada 
con jabon de sodio o potasio. por medio de un åcido fuerte. El åcido hidro- 
liza el jabon liberando el åcido graso y, como éste no es un buen agente 
rmulsionante, la emulsion se separa. Se logra el mismo resultado, por adi- 
cion cuidadosa de ionei positivos, que tienden a producir una inversion 
de la fase. Si se evita el exceso, ocurre la segregacion de las dos fases, antes 
de que sea posible la inversion de la emulsion de aceite en agua a otra de 
agua en aceite. 

GELES 

La coagulacion de un sol liofobo o liofilo produce un precipitado que 
puede ser o no gelatinoso. Sin embargo, si las condiciones son adecuadas, 
es posible obtener la fase dispersa como una mås o menos rigida conte- 
niendo en ella todo el lfquido. El producto baj o esta formå se llama gel 
y el proceso por el cual se produce se denomina gelificacion. 

Segun su naturaleza, los geles se preparan generalmente por uno de los 
tres métodos siguientes: (a) enfriamiento, (b) doble descomposicion o 
metåtesis, (c) cambio de solventes. Los geles de agar-agar, de gelatina 
y otras sustancias se preparan enfriando una dispersion no muy diluida de 
ellas; en agua caliente. Al enfriarse el sol, las partieulas dispersas muy hidra- 
tadas pierden su estabilidad, se aglomeran en masas mås grandes y, oca- 
sionalmente, se acoplan para formår una estructura semirrfgida del gel que 
atrapa todo medio libre. El segundo método se ve ilustrado en la formacion 
de geles de åcido silicico por adicion de un åcido a una solution acuosa 
de silicato de sodio. El acido silicico asi liberado, es altamente gelatinoso 
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debido a la hidratacion y pasa a gel solido mås o menos råpidamente. Final- 
mente, algunos geles se forman cambiando subitamente el solvente en el 
cual estå disuelta una sustancia, por otro en el cual es insoluble. Un ejem- 
plo de este caso, lo ofrece el gel de acetato de calcio. Si a una solucion 
acuosa de esta sal se aflade alcohol, la sal aparece subitamente como una 
dispersion coloidal que se transforma después en un gel conteniendo todo 
el lfquido. 

Los geles pueden ser de dos clases, elåsticos como el agar-agar y la gela- 
tina, y no-eldsticos como el gel de sflice. Un gel elåstico completamente 
deshidratado, es regenerable por adicion de agua; sin embargo, una vez 
que uno no-elåstico pierde toda la humedad, la adicion de agua no produce 
nueva gelificacion. Esta diferencia en el comportamiento ante la hidrata- 
cion, parece deberse a una diferencia en la estructura de los geles secos. En 
los elåsticos las fibnllas componentes del gel son flexibles y, por hidratacion, 
pueden expandirse otra vez para formår uno nuevo. En cambio, en los 
geles inelåsticos, la estructura es mucho mås rigida y, aunque son capaces 
de absorber algo de agua, no se expanden lo suficiente para abarcar todo el 
liquido. En otros casos, asimismo, el calentamiento produce cambios quf- 
micos que modifican la naturaleza de la sustancia. Un ejemplo de este caso 
lo ofrece el endurecimiento de los huevos por ebullicion, causado por la 
desnaturalizacion irreversible de ciertas protefnas. 

Los geles elåsticos parcialmente deshidratados, pueden absorber agua al 
sumergirse en el solvente. La cantidad de agua absorbida es grande a ve- 
ces, produciendo una expansion apreciable o hinchazon. Muchos geles, 
tanto elåsticos como inelåsticos, experimentan una contraccion de volumen 
en reposo por exudacion del solvente. Este proceso es llamado sinéresis. 
Asimismo algunos geles, partic ularmente los de los oxidos hidratados y gela- 
tina, se licuan fåcilmente por agitacion dando un sol que, por reposo, se 
reinvierte a gel. La transformacion sol-gel es reversible y se conoce gene- 
ralmente como tixotropia. Tal reversibilidad se observa también en geles 
preparables por enfriamiento, excepto que la licuefaccion se Produce por 
calentamiento y la gelificacion al descender la temperatura que es bastante 
definida y reproducible en este tipo de transformacion. 

SOLUCIONES DE MACROMOLECULAS 

Mediante reacciones de polimerizacion es posible unir, por enlaces de 
valencia, un numero grande de moléculas de peso molecular relativamente 
bajo en una molécula unica, gigante. Tales macromoléculas alcanzan cientos 
o miles de moléculas combinadas en una formå mås o menos repetida. Asi, 
las moléculas de butadieno (M = 54) pueden unirse para dar polibuta- 
dieno, de un peso molecular tan alto como 5 6 6 millones. Las moléculas 
de este tipo de alto polimero son generalmente lineales, con pequefla sec- 
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cion transversal y gran longitud. Ademås, las moléculas son muy flexibles, 
y adquieren diversas formas: desde esferas, cuando estån completamente 
dobladas, hasta barras, cuando estån extendidas. Sin embargo, la configu- 
racion mås probable es la de una espiral. 

Los materiales muy polimerizados como el hule sintético, el poiiesti- 
reno, el polietileno, la lucita, el nylon, eta, se preparan por sfntesis, pero 
muchos existen en la naturaleza, como las protefnas, los polisacåndos, las 
gomas y resinas de varias clases y el hule natural. Algunos polimeros son 
cristalinos pero la mayorfa son amorfos. Asimismo, algunos son solubles 
en solventes apropiados mientras que otros son pråcticamente insolubles. 
Aparentemente, la longitud de la cadena no es impedimento para la solu- 
bilidad, sino su cruzamiento para formår un sistema tridimensional. es el 
origen de los polimeros insolubles o geles. 

Los polimeros se disuelven para formår soluciones verdaderas de igual 
formå que los solutos de menor peso molecular. Tales soluciones se forman 
espontåneamente y son termudinåmicamente estables. Ademås, un polfmero 
precipitado de una solucion se redisuelve, mientras que con las dispersio- 
nes no ocurre asf. Sin embargo, debido al gran tamano de las moléculas 
de soluto, las soluciones se comportan como coloides, razon por la cual 
se estudian dentro de este tema. 

PROPIEDADES DE LAS SOLUCIONES 
MACROMOLECULARES 

Las soluciones de altos polimeros se comportan en muchos aspectos 
como soles liofilos. Sus propiedades ffsicas: generalmente, son bastante dife- 
rentes de las de los solventes y puede håber una considerable interaccion 
entre las moléculas del polfmero y las del medio. Una propiedad destaca- 
ble, de los mismos, es su viscosidad relativamente alta, sobre todo en solu- 
ciones muy concentradas. Ademås, estas soluciones en especial las diluidas, 
presentan flujo no-newtoniano, es decir, el coeficiente de viscosidad de una 
solucion dada no es constante, sino que depende de las condiciones en que 
se encuentra. Asf por ejemplo, una solucion de un polfmero en un buen 
solvente puede volverse no newtoniana, a una concentracion del 1 o 2 por 
ciento en peso, mientras que en las dispersiones liofobas, el comporta- 
miento no-newtoniano no aparece a veces, sino hasta que se alcanza una 
concentracion de 25 por ciento en volumen. 

El comportamiento coligativo de las soluciones de altos polimeros es 
muy similar al descrito en las dispersiones. La unica propiedad medida, 
generalmente, es la presion osmotica. Las soluciones de polimeros también 
dispersan la luz y se sedimentan en ultracentrifugas. Ambos fenomenos 
se emplean en la detcrminacion del peso molecular de las macromoléculas, 
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y la sedimentacion permite ademås, calcular la distribution de pesos ino- 
Jeculares. 

Las moléculas de altos polfmeros en solution no llevan carga eléctrica 
y, por lo tanto, no migran en un campo eléctrico a menos que antes formen 
Jones, para lo cual deben contener grupos carboxilo, sulfonico, airuno u 
otros de este tipo. En las protemas, donde tanto el grupo carboxilo como 
el amino estån presentes, la carga por encima del punto isoeléctrico se debe 
a la ionizacion del grupo — COOH y por debajo del punto isoelictrico a la 
conversion del grupo amino en un ion amonio, al captar un ion hidrogeno 
de la solution. Por lo tanto, la carga es negativa por encima del plinto 
isoeléctrico y positka debajo de él. Las macromoléculas que forman iones 
en solution se llaman electrolitos polimeros o coloidales. 

Las macromoléculas se precipitan desde la solution por evaporation del 
solvente, o por adicion de otro en el que cl polimero sea insoluble. En este 
ultimo caso precipita primero la molécula mayor y luego otras mås ligeras, 
en orden decreciente de peso molecular. En consecuencia, la adicion con- 
trolada de un no-solvente a una solution de un polimero que contiene dife- 
rentes pesos moleculares, se usa para separar el polimero en fracciones, 
cada una de las cuales tiene cierta variation estrecha, de pesos moleculares. 

PETERMINACION DEL PESO MOLECULAR 
POR OSMOMETRIA 

Los mutodos empleados mås frecuentcmerite para determinar los pesos 
rnolt'culares de los polimeros en solution son: (a) la presion osmotica; 
(bl la dispersion de la luz; (c) viscosidad, y (d) sedimentacion. Como el 
método de sedimentacion es muy similar al descrito para las dispersiones, 
aqui solo se describirån los tres primeros. 

La termodinamica de las soluclones diluidas de altos polfmeros predice 
que. a una temperatura dada, la dependencia de la presion osmotica, II, 
i on la concrntracion C estå dada por 



donde R cs la constante gaseosa. M cl peso molecular del soluto y A y B 
son constantes. Por tanto, si se grafica ir/ C contra C y se extrapola hasta 
C — 0, el valor limite de la ordenada {K/C) 0 es igual a 
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Un tipo comun de osmometro consta de una cåmara pequcna de vidrio 
o acero inoxidable con un tubo capilar en la parte superior y una mem- 
brana en la base abierta. Las membranas mås usadas son: la nitrocelulosa 
desnitrada, o el papcl celofån no impermeable al agua. La cåmara se llena 
con la solucion a estudiar, hasta que su nivel aparece en la parte baja del 
capilar y entonces el solvente se introduce en un tubo mayor conteniendo 
solvente puro. El nivel de éste se mantiene justo por encima de la mem- 
brana. Todo el conjunto se coloca luego en un termostato y se hace la 
lectura inicial del nivel de la solucion; cuando se ha establecido el equi- 
librio osmotico se determina el nivel final de la solucion. El ascenso de la 
solucion es una inedlda de su presion osniotica. 

La figura 21-7 muestra una grafica de n/C contra C del policstireno 
en tolueno a 25°C. TI viene dado en centfmetros de tolueno, y la concen- 
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Figura 21-7. Fresiernes osmoticas de soluciones dc poliestireno cn tolueno a 25°C. 

tracion cn gramos por eentimetro ciibico. De la grafica se deduce que (1I/C) 0 
vale 1.77 X 10'. Para aplicar la ccuacion (161, la presion (1I/C) 0 debe 
convertirse a atmosferas desde los centfmetros de tolueno; para ello se mul- 
tiplica (II/C)« por la densidad del tolueno (0.861 a 25°C) y se divide por 
el peso de 76 cm de mercurio a 0°G (76 x13.60). Si n se da en atmos- 
feras y cl volumen en centimetros cubicos, (U/C) 0 es entonces 

1.77 X 10 J (0.8610)_ 

76(13.60)"" 

(82.06) (298. 2)(76) (13.60) 

1.77 y" To- (0.86 Uf) 
166,000 - mol- 1 




(§)." 

y, por consiguientc, 

M = 
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Si el polfmero contiene moléculas de diferente peso, que es el caso 
general, el valor de M obtenido es un promedio dado por 

M n - (1 7) 

En esta ecuacion, m es el numero de moléculas cuyo peso molecular es M, 
y M, es el peso molecular promedio del polfmero. 

DETERMINACION DEL PESO MOLECULAR 
POR DISPERSION DE LA LUZ 

La determinacion de pesos moleculares de polimeros, por observacion 
de la intensidad de la luz dispersada, depende de la relacion siguiente, 
debida a Debye 10 

HC 1 

— = A'C + B'C 1 + (18) 
t M 

en la que C es la concentracion en gramos por centimetros cubicos, A! y B' 
son constantes y t la turbidez del soluto, segun se definio en la ecuacion (3). 
La cantidad H viene dada por la expresion 

H _ 32 *W(dn/dC)* (19) 
3 A A-o^ 

donde n 0 — mdice de refraccion del solvente, N — numero de Avogadro. 
dnjdC — variacion del mdice de refraccion de la solucion con la concen- 
tracion y \ a — longitud de onda en centfmetros de la luz empleada en el 
vacio. Finalmente, M es un peso molecular aparente del soluto, relacio- 
nado con el verdadero por medio de la ecuacion 

M = M'ap (20) 

Las cantidades a y jS son los términos de correccion necesarios por el 
tamano y naturaleza de las moléculas de soluto. a es la correccion por di- 
simetna y /S la correccion por depolarizacion. 

Para usar estas ecuaciones. es necesario determinar la turbidez en va- 
rias concentraciones diluidas de la solucion n„ dn/dC, y los factores a y j3, 
todos ellos a la longitud de onda de la luz empleada. La turbidez se obtiene 
gcneralmente de la intensidad de la luz dispersada a 90°, de aquélla que 
proviene en la direccion del rayo incidente. " n a se mide con refractometro 



»o P. prhye, /. Applied Phyucs, 15, 338 (1944); /, Phyr. and Colloid Chem., 
51, 18 (1947). 

11 Véasc, \xn rjcmplo, Mjron y Lou, /. Polymer Sci,, 14, 29 (1954). 
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y dnjdC con refractrometros diferenciales especiales. La correccion a se 
calcula de las medidas de intensidad de la luz dispersada a 45° y 135° 
respecto al rayo primario 12 y j3 de la relacion de los componentes horizontal 
y vertical de la luz dispersada por el soluto a 90° respecto al rayo incidente. 

El procedimiento para obtener M, de estos datos, es el siguiente: pri- 
mero se calculan las cantidades HC/r, se grafican contra C, y se extrapolan 
a C = 0; segun la ecuacion (18) este valor extrapolado es l/Af' y, por lo 
tanto, se obtiene M'; éste, junto con los valores de a y /?, en la ecua- 
cion (20), nos da el peso molecular correcto, M. 

En la figura 21-8, se muestra una gråfica de HC/t contra C para el 
poliestireno en metil-etil-cetona 13 a 25 °C. Cuando C — 0, esta gråfica da 




2 3 
C-g/ccX)0 3 

Figura 21-8, HC/t contra C para el poliestireno en metil-etil-cetona a 25°C. 

l/M' = 1.19 X 10~ 6 y, por consiguiente, M' = 0.84 x 10°. Para estas so- 
luciones, a = 1 .25 y @ = 0.961 . Por lo tanto, 

M = 0.840 x 10"(l-25) (0.961) 
= 1.01 x 10° g mol- 1 

El promedio obtenido para M por dispersion de luz, es diferente del que 
resulta por presion osmotica y estå definido por 



M„ = 



(21) 



donde Af«' es el peso molecular promedio determinado. En polimeros con 
una distribucion de pesos moleculares, M > M,. Solo cuando las especies 
moleculares son iguales, o cuando la distribucion es muy estrecha. M, y M, 
son idénticos 



12 Doty y Stciner. /. Ckem. Phys., 18, 1211 (1950) 
« Maron y Lou, /. Polymer Set., 14, 29 (1954). 
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Las medidas de dispersion de luz son mucho mås dificiles y complicadas, 
que las de presion osmotica. Sin embargo, el método de dispersion de luz 
es mucho mås versa til. AsI. mientras que el método de presion osmotica es 
aplicable a solutos con peso molecular entre 20,000 y 600,000 el de dis- 
persion de luz se ha usado para determinar pesos moleculares de sustancias. 
que varian desde por ejemplo M = 342 para la sacarosa" hasta otros 
mayores de 5.000,000. 

DKTERMINACION DEL PESO MOLECULAR 
POR MEDICION DE LA VISCOSIDAD 

La osmometrfa, la dispersion de luz y la sedimentacion, son métodos 
absolutos ernpleados para obtener el peso molecular de las macromoléculas. 
Sin embargo, el niétodo de viscosidad es empirico y requiere cierta calibra- 
cion, como se verå en seguida. 

La viscosidad relativa de una solution ij rj es la relation y r — rj/i} 0 , don- 
de jj es la viscosidad de la solucion y tj„ la del solvento puro, ambas a la 
misma temprratiira. Asimismo, la viscosidad especifica 7j i; „ estå dada por 
Vup ~ — 1 y lo. viscosidad intrinseca, [tj] por 

W - lim (b) m 

donde C cs la concentracion del soluto, expresada generalmente en gramos 
por 100 cc de solucion; ambas expresiones dan cl mismo valor de [17]. Por 
otra parte, se ha demostrado que la viscosidad intrinseca estå relacionada 
con el peso molecular por la expresion 

M = KM" (24) 

donde K y a son constantes para polimero, solvente y temperatura deter- 
minados. Por lo tanto, una vez que se conocen K y a para una combinacion 
especifica pol ime ro-solven te, se puede calcular M del valor drtirminado 
de tø. 

Para obtener [ij], se miden las viscosidades de varias soluciones diluidas 
de polimeros en un solvente y también tj„ y los datos se grafican corno 
Vsp/C o como (In rir) /C contra C. La extrapolacion a C = 0 nos da la 
viscosidad intrinseca. 15 En la figura 21-9 se muestra dicha gråfica para. 
el cloruro de polivinilo en riclohexanona. le A su vez para obtener K y a, 

J * Maron y Lou, /. Phys. Chem , 59, 232 (1955) 

*° Maron c n J. Appl. Potymer ScL, 5, 282 (19611, destribe un método para 
dpterminar viscosidades intrinsccas con mediciones en un solo punto. 

™ Mead y Fuoss, J. Am. Chem. Soc, 64, 277 (1942). En la gråfica se han 
cambiado las untdadei originales a gramos por 100 cc d^ solution. 
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se miden las viscosidades intrfnsecas de una serie de muestras fraccionadas 
del polimero. En seguida, se obtienen los pesoe> moleculares de estas frac- 
ciones por dispersion de luz u osmometria. Finalmente; se grafica log [tj] 
contra log Af lo que nos da una lmea recta de pendiente a e intersecciån 
log K. 

Cuando se sustituyen en la ecuacion (24), las viscosidades intrfnsecas 
de los polimeros con pesos moleculares hcterogéneos, se obtiene un valor dc 
M prornedio dependiente del de a. La mayoria de éstos, estån comprendidos 



ti 




C- g/100 cc solucion 

Figura 21-9. Gråficas de rj lsl /C y in ij r /C contra C para el cloruro de polivinilo en 
clclohrxanona a 25 D C, 

entre 0.5 y 1.0. Para a ~ 1. M es el peso mokcular promedio pesado, M„. 
Sin embargo, para a < 1, M queda entre M, y M,, pero mucho mås proxi- 
rno a cite Ultimo. 

Por su gran conveniencia, el método de viscosidad si usa muy amplia- 
mente en la caracterizacion de los polimeros, 

PESOS MOLECULARES DE LOS ELECTROLITOS 
POLIMEROS 

Los métodos antes descritos> son aplicables a polimeros no electrolitos. 
solamente. pues si aquéllos son electrolitos, se presentan resultados anomalos, 
a menos que se tornen las precauciones debidas. Entonces, se hace nrccsa- 
rio ti-ahajar en presencia de cantidades apreciablcs de electrålito neutro 
anadido y de un pH controlado, para suprimir a veccs, el efecto de la 
carga o reducir la cantidad de ioni/acion. 
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COLOIDES DE ASOCIACION 

Cuando se agrega poco a poco oleato de potasio al agua a 50°C, se di- 
suelve para formår los iones oleico y potåsico y la tension superficial de la 
solucion disminuye continuamente a partir de la del agua pura. Sin em- 
bargo, cuando se ha alcanzado una concentracion de 0.0035 molar, en olea- 
to, aparece una discontinuidad en la curva de tension superficial contra 
concentracion, manteniéndose después constante la tension superficial alre- 
dedor de 30 dinas cm-'. Discontinuidades anålogas para esta concentracion. 
se observan en la presion osmotica, conductancia, turbidez y volumen 
especifico de la solucion. Se ha llegado a establecer que la razon de las dis- 
continuidades es una asociacion de los iones oleato en conglomerados deno- 
minados micelas. La concentracion inicial a la que aparecen se designa 
como concentracion critica de micelacion (ccm) . Debajo de ésta, el oleato 
existe en solucion como entidades individuales, pero por encima del ccm 
se asocian en micelas de tamano suficiente para clasificarse como coloides. Ei 
cambio de iones a micelas es reversible, y las micelas se destruyen al 
diluir la solucion. 

El oleato de potasio tipifica la conducta de toda una clase de sustancias, 
conocida como coloides de asociacion, en la cual se incluye a los jabo- 
nes, sulfatos alquilicos superiores, sulfonatos, sales aminicas, algunos tintes, 
esteres de glicerina de cadena larga y oxidos de polietileno. Algunas de 
estas sustancias dan aniones que producen micelas, como los jabones, sulfa- 
tos y sulfonatos. Otros, como las sales aminicas dan cationes al micelar. 
Finalmente, las sustancias como los oxidos de polietileno no son ionicos, 
y en ellos la molécula entera efectua una micelacion. Estos diversos tipos 
se conocen como coloides de asociacion anionica, cationica y no ionica. 

La micelacion de un coloide de asociacion tiene lugar a una concen- 
tracion definida para cada temperatura, que al incrementar ésta hace que 
se eleve el ccm y si se aumenta lo suficiente se llega a evitar la micelacion, 
en algunos casos. Por otra parte, la presencia de electrolitos tiene cierta 
tendencia a hacer descender el ccm. 

Los pesos molcculares de algunos coloides de asociacion en el ccm, se 
han determinado por dispersion luminosa. Los valores encontrados oscilan 
de 10,000 a 30,000 g mol' 1 . Comparados con las partfculas dispersas y 
solutos polimeros, las micelas representan agregados bastante pequenos. 

Los coloides de asociacion resultan de una gran utilidad pråctica; a 
causa de las propiedades que presentan. Muchos coloides anionicos, cationi- 
cos y no ionicos son unos agentes excelentes de emulsion, detergentes y 
estabilizadorcs de las dispersiones. Otros, son también excelentes solubi- 
lizadorcs dc muchos tipos de compuestos organicos en cl agua. Finalmente, 
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sc ha encontrado que la micelacion de sustancias es de gran interés en las 
emulsiones de polimeros, donde las micelas son esenciales para una inicia- 
cion råpida del proceso. 
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PROBLEMAS 

1, El fndice de refraccion de agua a 25 °C estå dada por la ecuacion 

, 8.11 X 10« 
= 1.7521 + m 



donde \, es la longitud de la luz, en el vacio expresada en A. Hallar la longitud de 
onda de la luz en el agua cuando X 0 es (a) 4000 A y (b) 10,000 A. 

Respuesta: (a) 2978 A. 

2. Una dispersion coloidal (rø.= 1.17) presenta un minimo de la intensidad 
del componente vertical de la luz dispersada en un angulo de 37°, cuando se utiliza 
una luz incidente de = 4094 A. Hallar el diåmetro de las particulas que se dis- 
persan. 

3. Para un fotometro dispersor de Suz, 160° es el angulo måximo en el cual se 
observa un valor mi'nimo de 1„ F . ^Cuål es el diåmetro de las particular menores 
medibles con este instrumento por el método de la intensidad minima para (a) 
m = 1.20 y (b) m = 1.50 cuando X m = 4000 A? Respuesta: (a) 2620 A. 

4. Suporigamos que en cierto fotometro dispersor de luz, el ångulc mi'nimo en el 
cual se detecta el minimo de intensidad es 10° ;Cuål es el diåmetro de las par- 
ticulas mayores medibles con este instrumento por el método de la intensidad 
minima, con una luz de X m = 4000 A y (a) m = 1.20, 6 (b) m = 1.50? 

5. El diåmetro promedio de lar particulas esféricas de iåtex, mostradas en la 
figura 21-2, es de 2300 A, y su densidad es 0.930 g/ cc. £<Juål es el peso molecular 
de las particulas de låtex? 
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6. Una solucion que contiene una suspension de material de 0.2 mg/Htro, y 
tienc una densidad de 2 2 g/cc. se observa en el ultramicroscopio, en un campo 
de 004 mm de diåmetro y 0.03 mm. de profundidad, y se encuentran asi en 
promedio 8.5 partfculas Si suponcmos que citas son csféricas. t Cuål es su diåmetm? 

Respuesta. 92 X 10- 0 cm 

7. Cierta sustancia, cn una dispersion coloidal absarbc. a 50°C 243 X 10 _1 
mal de oleato de sodio por g- Las partfculas de la dispersion tienen una densidad 
de 0930 y son esféricas. Si cl area de la molécula de oleato sodico cs de 28.2 Å 2 , 
hallar (a) cl årea superficial del solido en Å 2 por gramo, y (b) el diametro de las 
partfculas en h. Respuesta: Area = 4 16 X I0- 1 Å 2 ; D = 1550 A 

8. ^Cuantas particulas dispersas de la sustancia descrvta. en el problema 7, se 
hallarån presentes en 1 ml de una solucion que contienc 10 g de la fase dispersa 
por litro de dispersion? 

9. Utilizando los datos de la tabla 21-4, e\aluar el punto de congelacion y la 
presion osmotica a 27°C de una solucion que contiene 1 g- de albumina de huevo 
por 100 g de agua. 

10. Calcular el dcscenso del punto dc congclanon y la presion osmotica, a 
20°C de una solucion que contiene 1 g de poliestircno (M= 200,000 tj mol -1 ) 
en 100 cc de benceno Suponer que la densidad de la solucion es la misma que la 
del brnceno, esto cs 0 879 g/cc. 

11. El diametro medio de las partirulas, de cierta solucion acuosa coloidal, es 
de 42 h Si suponemos que la viscosidad de la solucion cs la misma que la del agua 
pura, calcular el coeficiente de difusion a 25°C 

Respuesta: D { = 116 X 10- s cm 2 seg- 1 

12. L Cual sera el despla?amiento promedio en la direccion x, producido por 
cl movimiento Browniano en 1 seg. en las partfculas del problema 1 1 ? 

13. Una parte dc cierta suspension, a 20°C. requiere 80 minutos para caer 
por la acrién de la gravedad. a través de una columna de H.O dc 1 m de altura 
Si la densidad de las partfculas suspendidas es 2 00 g/cc e CuåL es su radio? Su- 
ponpr que la viscosidad es la del agua Respuesta: 9.83 X 10 _ * cm 

14. cCuantas \eces la aceleracion dc la gravedad cs la de un cucrpo que gira 
a 10.000 rpm a una distancia dc 5 cm del eje de rotacion? 

15. Al medir el tamano de particula en una suspension acuosa a 25 °C, por 
el mctndo de la velocidad de sedimcntacion en un campo centrffugo, el limlte. de la 
suspension se mueve desde una posicion de 1 0 cm dcsde el eje de rotacion a otra 
de 16 cm ciespués de 30 0 minutos cuando la centnfueacion cs de 20,000 rpm. Si la 
densidad del material suspcndido es de 1.23 g/cc c Cual es el radio de las par- 
ticular? Respuesta' 3 10 X 10-" cm. 

16. Se dctermino el peso molcruUr de una sustancia por el equilibrio de sedi- 
mentation Al estableterse se hallo que el sol acuoso era 190 veces mås concentrado 
a una distancia 10 0 cm del eje de rotacion que a una situada a 6.0 cm. El rotor 
giro a 6000 rpm, la temperatura era de 25 °C, y la densidad de la sustancia dispersa 
era de 1.20 g/cc Hallar a partir de estos datos, el pero moiecular de la sustancia 

17. En una experiencia de mobilidad electroforética re observa que un coloide 
se mueve hacia el cleclrodo ntgativo, a una distancia dc 3 82 cm en 60 minutos, 
cuando el gradiente de potencial es de 2.10 voltios/jm Calrular la mobilidad 
electroforética del coloide. 
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18. Si suponemos que la molécula dt polibutadieno es lineal, y su årea seccional 
transversal es 20 A-, calcular la longitud total extendida, en A, de las moléculas 
en el polvmero, cuando el peso molecular es de 100,000 g mol -1 . Tomar la den- 
sidad del polibutadieno igual a 0920 g cc -1 . Respuesla. 9030 A. 

19. ytilizando los datos del problema 18, y suponiendo que las moléculas son 
esféricas, calcular su diametre en A. Considerar que el valumen ocupado por las 
csferas es 74% del total. 

20. Para cierto polimero disuelto en CC1 4 , se obtuvieron los datos de preston 
osmotica siguiente a 20° C: 

C (g/cc) 0 00200 0 00400 0.00600 0 00800 

Ah (cm del CC1 4 > 0.40 1 00 1.80 2.80 

La densidad del CCI, a 20°C es de 1 594 g/cc, Hallar el peso molecular del po- 
limero. Respuesta: M = 1.04 X 10 5 g mol -1 . 

21. Para la longitud de onda de 5461 A y una tempcratura a 25 °C, Maron 
y Lou obtuvieron los datos siguientes de dispersion luminosa, para soluciones de saca- 
rosa en agua: 

C (g/cc) 0.0352 0.0614 0.106 0.163 

(HC/t) x 10 3 2 84 2 91 3.08 3.32 

Para soluciones dc sacarosa a = 1 00 y /} = 0.935. Determinar el pesa molecular de 
la sacarosa, y compararlo con el valor que cabe esperar, de 342 g mol -1 , 

22. A 25°C y una longitud de onda de 4358 A, el indice de refraccion n, de las 
soluciones de sacarosa se. puede representar por la ecuacion 

n = 1.3397 + 0 1453 C - 0 00265 C- 

donde C es la concentracion en gramos por centfmetros ciibicos. Hallar el valor de 
H en la ecuacion (19) para la solution de sacarosa en C = 0.100 g/cc. 

Respuesta: H = 5.74 X 10-". 

23. A 25°C y i ( = 4358 A, se obtuvieron los datos dc dispersion luminosa si- 
guientes, para una muestra de poliestireno en tolueno: 

C X 10 3 (g/cc) 0.750 1.670 3.330 5.000 

{HC/t) x 10 1 ' 2.94 3.51 4.87 6.27 

En estas soluciones u = 1.248 y (3 = 0 970 Hallar el pero molecular del poliestireno. 

24. Un polimero contiene la siguiente distribution de peros moleculares. 

in 0.10 0 30 0.40 0.10 0 10 

M X 10-""' (g mol-') 12 3 4 6 

donde /„ es la fraccion del numero total de moléculas. Hallar el niimero y peso 
molecular promedio del polimero. 

25. Para un polimero cn un solvente dado a 25°C, re midieron lar viscosidades 
siguientes: 

C (n/100cr) 0 152 0271 0.541 

n r 1 226 1.425 1.983 

Hallar la viicosUnd imdnscca del polimero. Respuesta: [ij] = 1.36 decilitros g -1 . 
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26. Para el poliisobutano en ciclohexano a 30°C [v] = 2.60 X 10-* Af 070 . 
c Cuål es el pera molecular de un polimero cuya viscosidad intrinseca en ciclohexano 
a 30°Cea 2.00 decilitros g- 1 ? 

27. Fraccionen de un polimero, cuando se disuelven en un solvente orgånico 
dado dieron las viscosidades intrinsecas a 25°C: 

M (g mol-5) 34,000 61,000 130,000 
tø 1.02 1 60 2 75 

Determinar a y K en la ecuacion (24) para el sistema. 

Respuesta: a = 0.73; K = 5.1 x I0-*. 
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(Basada sobre carbono-121 
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arijfiniics naturales en la c om position isotopi« A 
son boro, ± 0 003 caibono, ± 0 00005 hidro 



El pi so atomitt cambia dibido a la 
del tlcmento Los lntcrvalos observadus 

fceno, - 0 00001 nxmeno + 0 0001 sihtio ' 0 001 azufre, ± 0 003 

Se crec quc cl peso atomico tiene una inccrtidumbre expcnmental de la sitruienti 
mutmtud bronio ± 0 002 cloro ir 0 001 cromo ± 0 001 hierrV) ± 0 003 plata 
± 0 00} Para citrus clemerttos sc chl que cl ultimo digito es probablc hasta ±05 

R< impreso con prriiuso de 1 1 l mon Intt i nai ion.il de Quimua Pura y Aplicada y la 
Buttt rvorths Stimtifi«. Publications 
* Nuinero de misa scgun la tabla dc isotopos 



CONSTANTES FISICOQUIMILAS 



Areleracion de gravedad, eståndar 

\tmosfera nørmat 

Numero de Avogadro, N 

Magneten de Bohr, p« 

Radio de Bohr, a 0 

Constante de Bolt7mann, k 

Caloria, definida 

Carga del electron c 

Carga del electron c 

Carga del electron e 

Masa del electron en reposo 

e/m por electron 

\ olt o electron, Ve 

Voltio electron, Ve 

Faradio, T 

Constante de tos gases R 
C< nstmtc de los ganes R 
Gt>«5tante de los gase& R 
Constante de los gases R 
Punto de congelacion, 0°C 
VI i\a d(t ixutron en reposo 
C'insrantp dc Planck h 
Masa det proton en reposo 

Prtptrcion de mara dtl proton a masa del electron 

Cons ante de Rydbere R„ 

Le nstarite de Rydberg R 

Ptinto triple de H O, defmido 

Vdond id de la iuz en vacio c 

\iluintn de ga* ideal eondmionis eståndar 

\ ampeno mtcrnarional 

l t tuiliinihiti international 

! watt internauon il 

l jul o lnternanonal 



980665 cm seg-- 

l 013250 X 10« dmas cm- = 

6 02252 x 10-" mol-< 

9 2732 X 10- - 1 erg gauss- 1 

0529167 x 10- s cm 

138054 x 10- 1 " grados-' erg 

4 1840 x 10 1 ergs 

4 80298 X tO- 10 ues 

160210 X 10-20 uem 

160210 X 10" 19 coulombio abs 

9 1091 X 10- 2S g 

1 75880 X (0* coulombio abs g" 1 

160210 X 10-'- molécula 1 erg 

23,061 mol- 1 cal 

96,487 coulombio eqim -1 abs 

8 3143 X 10 7 mole-' ergs grado- 1 

8 3143 julio-' mole grado-' 

19972 mol- 1 cal grado-' 

0 082054 lit-atm mot- 1 grado- 1 
273 150°K 

167482 X 10-- 1 g 
6 6256 x 10--" erg seg 
167232 x 10-.'J g 
1836 I 

10967758 X 10 cm- 1 
10971731 x 10 cm" 1 
273 16000°K 

1 997925 x 10'" cm seg- 1 
22 $136 mol- 1 ht 

0 999835 ampeno abs 

0 999H35 coulombio abs 
1000165 watts ibs 

1 1100165 juluw abs 



ConstiiiKs basadas rn il peso atoinuo di! C 1 =- 12 0000 Reiopiladas de la sene 
di i "n-tantes fisnas proputsias por il cornitc de onstantes fundamentales de la National 
iV idinv. of S< ii ni esA ttion il Ri sc irrh Council \ adoptidi por 1 1 National Bureau of 
Stind irs l s \ \nis Sil Bur Suls Tnh News 47, 175 (1963) C nem & Lng News 
41 li 1%} 
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Obras afines: 

PRINCIPIOS DE FISICOQUIMICA, QUIMICA ORGANICA Y 
BIOQUIMICA 

Holum 

Expone con suficiente profundidad los principios fundamentales de la 
fisicoquimica y, de manera muy amplia, desarrolla temas de quimica 
organtca y bioquimica 

Las bases molecularesde la vidason el tema principal de la obra 

ENCICLOPEDIA DE LA TECNOLOGIA QUIMICA 
Kirk-Othmer 

Reconocida en la industria quimica mundial como la "biblia de la 
ingenierfa". Esta obra de consulta basica y sin igual pone en manoc oe 
cadaquimico,cientifico.ingenieroen la industria quimica y ambiental. jn 
acervo de informaciony tecnologia invaluable 

• Mas de 2 000 000 palabras. 

• Tablas con las propiedades fisicas de todos los compuestos 

• Cada apartado incluye el termino equivalente en ingles 




Pocos libros de texto presentan su materia con la 
claridad de conceptos, el tnétodo riguroso y la eficiencia 
didactica que caracterizan esta obra. En sus paginas, el 
estudiante puede aprender, sin mayor esfuerzo, las princi- 
pales leyes y métodos de la Fisicoquimica y apreciar los 
avances mås recientes realizados en este campo. 

La exposicién del material sobre la termodinåmica, el 
estudio de la estructura atémica y nuclear basado en la 
mecånica cuåntica y el capitulo sobre la investigacion de 
la estructura molecular son exponentes del enfoque moder 
no de este texto. Se presentan tambien las ideas båsicas 
de la mecånica estadistica. 

La organizacion de los temas permite utilizar la obra 
para distintos cursos de la materia que se imparten en los 
tres primeros arios de Quimica, Ingenieria Quimica y Qui- 
mica Industrial; y los profesores que tienen que explicar 
Fisicoquimica a estudiantes sin iniciacién a esta ciencia, 
encontrarån en esta obra una ayuda excelente, porque ex- 
pone todos los temas relativos a la materia, al alcance 
estudiantil. 
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